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1C.I. FONDAMENTI DI CHIMICA - PROGRAMMA DI CHIMICA FISICA
Descrizione Termodinamica dei Sistemi Macroscopici - Natura della 
termodinamica. Visione termodinamica del mondo. Sistema e ambiente 
circostante.  Proprietà o variabili di stato. Processi reversibili e 
irreversibili. Definizione di calore e lavoro. Descrizione matematica di 
sistemi a una o due variabili. Regola delle fasi di Gibbs. Differenziali 
esatti e inesatti.
Energia, Entalpia e Prima Legge della Termodinamica -
Interpretazione molecolare delle variazioni di energia. Entalpia. 
Capacità termica (Cp, Cv). Calorimetro. Q e W per espansioni isoterme. 
Calore di reazione (∆H). Termochimica. Legge di Hess. ∆H di reazione, 
∆H standard di formazione.
Entropia, Seconda e Terza Legge della Termodinamica - Reazioni 
spontanee. Entropia e criterio di spontaneità secondo Clausius. 
Equazione di Boltzmann (degenerazione-entropia). Equilibrio termico. 
Macchina termica. Entropia di mescolamento. Entropia assoluta.
Energia Libera, Potenziale Chimico ed Equilibrio - Energia libera di 
Gibbs (G). ∆G come criterio di spontaneità. Significato di G. Energia 
libera di gas ideali e soluzioni ideali. Energia libera di mescolamento. 
Potenziale chimico. Dipendenza del potenziale chimico da pressione e 
concentrazione. Equilibrio chimico. Costante di equilibrio. ∆G standard 
di reazione. Dipendenza di Keq dalla temperatura (equaz. di van't Hoff). 
Diagrammi di fase. Equazione di Clausius-Clapeyron. Stabilità delle 
fasi di una sostanza pura in funzione della temperatura.   
Soluzioni Proprietà colligative: diminuzione P di vapore, diminuzione 
T di congelamento, aumento T ebollizione, pressione osmotica. 
Soluzioni ideali, legge di Raoult. Diagrammi di fase per equilibrio 
liquido-vapore in soluzioni binarie, distillazione frazionata,  miscele 
azeotropiche. 
CINETICA CHIMICA - Velocità di reazione, dipendenza dalla 
concentrazione. Ordine di reazione, molecolarità. Meccanismi di 
reazione, stadi elementari e loro equazioni cinetiche, relazione tra 
costanti cinetiche e costante di equilibrio. Dipendenza della costante 
cinetica dalla temperatura secondo Arrhenius, energia di attivazione, 
effetto catalitico degli enzimi. Equazioni cinetiche integrate per ordine 
0, 1 e 2. Metodi di determinazione dell’ordine. Catalisi enzimatica.
2COS’È LA CHIMICA FISICA ?
Questa disciplina si basa su quattro principali teorie:
- Quantomeccanica (→ Spettroscopia Molecolare): 
moto ed energia (quantizzata) di particelle microscopiche
(molecole, atomi, ioni, elettroni, ...); tutte le proprietà dei 
materiali e la loro reattività dipendono dalla struttura elettronica 
delle particelle che li compongono. Occorre risolvere 
l'equazione di Schrödinger :
- Termodinamica: al contrario, si occupa delle proprietà dei 
sistemi macroscopici (temperatura, pressione, concentrazione, 
stato fisico, condizioni di equilibrio, ...) e della conversione tra 
diverse forme di energia, trascurando le proprietà microscopiche.
- Cinetica: studia la velocità con cui avvengono le trasforma-
zioni della materia (reazioni chimiche), aspetto che la termodi-
namica non tratta.
- Meccanica statistica: è una sorta di ponte che unisce il 
mondo microscopico a quello macroscopico; partendo dalla 
struttura dei livelli energetici delle singole particelle (forniti dalla 
quantomeccanica), prevede proprietà di sistemi macroscopici.
Questo corso si limita alle basi delle due teorie più
classiche: termodinamica e cinetica. La prima, stimolata 
inizialmente dall’avvento del motore a vapore, finì presto 
con l’acquisire un carattere del tutto generale e formulare 
concetti fondamentali per tutte le discipline scientifiche. 










3OBIETTIVI DEL MODULO DI CHIMICA FISICA.
- Descrizione della realtà macroscopica secondo la teoria 
termodinamica attraverso la conoscenza di un piccolo 
numero di proprietà.
- Conversione tra diverse forme di energia, in particolare 
variazione di energia passando da reagenti a prodotti di una 
reazione chimica (calore di reazione).
- Previsione della spontaneità (o no) di un evento e 
determinazione della costante di equilibrio di una reazione 
chimica.
- Applicazione dei risultati termodinamici ai diagrammi di 
fase per valutare quale sia la di fase fisica (solido, liquido, 
vapore) stabile in sistemi costituiti da un componente puro 
o da 2 componenti (miscele binarie).
- Acquisire basi per lo studio e determinazione della 
velocità di reazione (cinetica chimica) e parametri che la 
influenzano; effetto dei catalizzatori e meccanismo della 
catalisi enzimatica.
MODALITÀ DI ESAME: esame orale, unico (non solo nel 
voto, ma anche nel suo svolgimento) per l’intero 
insegnamento di Fondamenti di chimica (8 CFU) che 
include questo modulo di 3 CFU.
MATERIALE DIDATTICO: questo stesso file utilizzato per 
le lezioni (scaricabile dal sito   http://campus.unibo.it).
4NATURA DELLA TERMODINAMICA
Descrive la materia a livello macroscopico, le sue 
trasformazioni fisiche e chimiche, prevede se un processo 
avviene spontaneamente oppure non avverrà mai, se una 
certa sostanza in certe condizioni sarà stabile in fase solida, 
liquida oppure gassosa, definisce le condizioni di equilibrio, 
si occupa della conversione tra diverse forme di energia.
Ad esempio, perché NaOH si scioglie spontaneamente in 
acqua producendo un riscaldamento della soluzione? 
Perché anche l’urea si scioglie, ma produce un raffredda-
mento? Perché oltre ad un certo limite entrambe non si 
sciolgono più (condizioni di equilibrio)? 
Perché la compressione esercitata su un cubetto di ghiaccio 
ne favorisce lo scioglimento, mentre di solito avviene il  
contrario, ovvero, la compressione di un liquido ne 
favorisce la solidificazione? 
La termodinamica si avvale di tre leggi, o princìpi, (che 
sono postulati non dimostrati) e di una miriade di relazioni 
matematiche (equazioni di stato) che correlano le 
grandezze (dette variabili di stato o proprietà) che 
caratterizzano il particolare sistema considerato. 
Ė un modello semplificato della realtà fisica, poichè
trascura la natura atomica e molecolare della materia, ma, 
proprio per questa semplicità, è uno strumento formidabile 
per descrivere la realtà a livello macroscopico.
5VISIONE TERMODINAMICA DEL MONDO
La teoria termodinamica descrive il mondo in modo molto 
semplificato perché trascura la natura particellare della 
materia. La parte dell'universo considerata (sistema) è
caratterizzata da un piccolo numero di proprietà (o variabili 
di stato), quali temperatura, pressione, energia, volume, ecc…
Le interazioni tra il sistema ed il resto dell'universo 
(ambiente) avvengono attraverso un confine che li separa. A 
seconda della permeabilità del confine a massa, calore (Q) e 
lavoro (W), il sistema è classificato come:
massa Q W
APERTO SI SI SI
CHIUSO - SI SI
ADIABATICO - - SI
ISOLATO - - -
Un sistema si trova in uno stato definito quando le sue pro-
prietà hanno valori uniformi e definiti.
Un sistema si trova in uno stato di equilibrio se le proprie-
tà sono costanti nel tempo in assenza di flussi di massa o 
energia.
Se le proprietà sono costanti nel tempo grazie ad un flusso 
di energia o massa, il sistema è in uno stato stazionario.
6PROPRIETA' ESTENSIVE ED INTENSIVE
Si dicono proprietà estensive quelle il cui valore è proporzio-
nale alle dimensioni del sistema, mentre il valore di quelle 
intensive non dipende dalle dimensioni del sistema.
TIPO ESTENSIVE INTENSIVE





















PROPRIETÀ (o VARIABILI DI STATO)
Il valore delle proprietà NON dipende da come il sistema è
pervenuto nello stato in cui si trova. Una scoperta fondamen-
tale della termodinamica, che giustifica la semplicità del 
modello utilizzato, è che bastano poche proprietà per definire 
completamente lo stato di un sistema. 
7EQUAZIONI DI STATO
Le proprietà di un sistema sono correlate da relazioni mate-
matiche dette equazioni di stato. Possono essere derivate da 
qualche teoria, ma solitamente sono relazioni stabilite 
empiricamente, come la legge dei gas ideali:  PV = n RT.  
Un'altra eq. di stato per esprimere il volume di una mole di 
acqua in funzione di T, a P cost., potrebbe essere, ad esempio, 
V = a + b T + c T 2 + d T3, dove i coefficienti a, b, c e d sono 
stati determinati empiricamente.
QUANTE PROPRIETÀ OCCORRONO PER 
DEFINIRE LO STATO DI UN SISTEMA ?
Si può dimostrare che il numero preciso delle proprietà
intensive sufficienti è stabilito dalla REGOLA DELLE FASI 
DI GIBBS:   gradi libertà = c – f + 2
dove  c = numero componenti (le cui concentrazioni possono 
variare in modo indipendente); f = numero fasi
Inoltre, per conoscere anche le dimensioni del sistema è
necessaria una proprietà estensiva per ciascuna fase.
ESERCIZIO - Quante proprietà intensive occorrono per 
definire lo stato dei seguenti sistemi?
a) una mole di ghiaccio;
b) acqua liquida in equilibrio con vapore d’acqua;
c) un cubetto di ghiaccio in equilibrio con acqua liquida e 
vapor d’acqua.
Cosa serve per definire anche le dimensioni di questi sistemi?
8- Importanti analogie: la variazione di ciascuna 
proprietà è indipendente dal tipo di processo (dipende 
solo da stato iniziale e finale);
- Importanti differenze: il Q e W scambiati tra sistema e 
ambiente attraverso il confine non dipendono solo da 
stato iniziale e finale, ma anche dal cammino particolare 
seguito dal processo (Q e W non sono proprietà).
IRREVERSIBILE (quasi) REVERSIBILE
PROCESSI IRREVERSIBILI E REVERSIBILI
Un sistema cambia il suo stato se almeno una proprietà cam-
bia valore. L'evento che causa il cambio di stato è definito 
PROCESSO. Perché avvenga, il confine deve essere attraver-
sato da materia o calore o lavoro, o qualche loro combinazione.
Irreversibile: procede spontaneamente in una direzione.
Reversibile: procede attraverso una successione di stati di 
equilibrio.
9LAVORO DI ESPANSIONE
ALTRI TIPI DI LAVORO
dW = F ds
F = Pext A ;   A ds = dV
⇒ dW = − Pext dV
TABLE 1 – 3 . Some types of thermodynamic work.  
 




General Force, F Change in distance, ds W = ∫ F ds 
Expansion Pressure, P Volume change, dV W = ∫ P dV 
Elevation in a 
gravitational field 
Gravitational force,  mg Change in height, dh W = ∫ mg dh 




Chemical potential of 
component A, µA 
Change in number of 
moles, dnA 
W = ∫ µA dnA 
Surface 
Surface tension, γ 
Change in surface area, 
dA W = ∫ γ dA 
 
gas
CONVENZIONE: è positivo tutto ciò che arriva al sistema, 
negativo ciò che il sistema cede. Poiché in una compres-
sione il sistema riceve un lavoro (W > 0), P > 0 e dV < 0, 
occorre mettere il segno “–” davanti a Pext dV.
NOTA: la P da considerare è quella esterna che agisce 
sul pistone, non quella del gas (interna).
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CALORE
d Q = C d T
1 caloria = Q richiesto 
per aumentare la T di 1 
g di H2O da 14.5 a 15.5 
°C alla P di 1 atmosfera
Per quanto ben conosciuto da tempi remoti, una definizione 
precisa del calore è stata formulata dopo a quella del lavoro, 
in termini della capacità di aumentare la temperatura di un 
oggetto. A sua volta, ciò comporta la necessità di definire 
un’altra grandezza: la capacità termica (C), ovvero, la 
costante di proporzionalità tra Q fornito e aumento di tempe-
ratura (∆T). Poiché C varia non solo da sostanza a sostanza, 
ma anche per una stessa sostanza al variare di T, la relazione 
tra Q e aumento di T è strettamente corretta solo in termini 
differenziali (d Q = C d T), mentre  Q ≈ C ∆T è una approssi-
mazione accettabile solo per piccoli valori di ∆Τ. Per varia-








Per misurare il calore fu introdotta l’unità di misura 
caloria (cal), ovvero, la quantità di calore necessaria per 
aumentare la temperatura di 1 grammo di acqua da 14,5 a 
15,5 °C. La caloria è molto comoda per misurare il calore, 
ma non appartiene né al Sistema Internazionale (m, kg, s), 
né al sistema cgs (cm, g, s), né ad altri sistemi unitari.
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DESCRIZIONE MATEMATICA 
DI UN SISTEMA CON 2 (O PIU') 
VARIABILI  INDIPENDENTI
V = V ( T, P ) =
a + b T + c T 2 – eP – f P T + gP2
A ciascuna coppia di valori di T 
e P corrisponde un valore di V.
Come per una funzione a singola variabile, è utile 
caratterizzarla mediante la derivata. In questo caso, però, 
ci sono 2 derivate parziali:  (∂ V/ ∂ T) P e  (∂ V/ ∂ P) T . 
Il differenziale totale dV è dato dalla somma dei 2 
differenziali parziali d VAB e d VBC :
d V = d VAB + d VBC = (∂ V/ ∂ T) P d T + (∂ V/ ∂ P)T d P =
=  (b + 2 cT – f P) d T + (– e – f T + 2 g P) d P
Il differenziale totale fornisce la variazione di una funzione al 
variare delle sue variabili indipendenti
DESCRIZIONE MATEMATICA 
DI UN SISTEMA CON 1 SOLA 
VARIABILE INDIPENDENTE
Supponiamo che a P = cost. si abbia 
V = V (T) = a + bT + cT 2 + f T 3
d V/d T = tan θ = b + 2 cT + 3 f T 2
Per piccole variazioni di T:
∆V ≈ (d V/d T) ∆T, altrimenti 








DIFFERENZIALI  ESATTI  E  INESATTI
Un differenziale esatto è il differenziale totale di una 
qualsiasi funzione; la variazione infinitesimale di una 
proprietà è descritta da un differenziale esatto, perché
esiste una funzione matematica che la lega ad altre 
proprietà. La variazione (∆) di una proprietà del sistema  
dipende solo dagli stati iniziale e finale.
NOTA: un processo che riporta il sistema allo stato iniziale 
si dice processo ciclico; poiché stato iniziale e finale 
coincidono, per qualsiasi proprietà si deve avere ∆CICLO = 0.
Un differenziale inesatto (non esiste una funzione di cui 
sia il differenziale, come ad esempio per xy dx + xy dy) 
descrive invece la variazione infinitesimale di una 
grandezza che non è una proprietà (Q, W, …). L’entità di 
queste grandezze, scambiate tra sistema e ambiente 
durante un processo, non dipende solo da stato iniziale e 
finale del sistema, ma anche dal particolare cammino 
seguito dal processo.
Calore e lavoro, pur essendo grandezze di importanza 
fondamentale negli scambi di energia tra sistema e 
ambiente, non sono proprietà del sistema. Ė quindi ovvio 
che non esistono equazioni di stato che le correlano a 
proprietà del sistema.
Q e W scambiati tra sistema e ambiente dipendono quindi 
anche dal particolare cammino seguito dal processo, oltre 
che dagli stati iniziale e finale del sistema. 
NOTA: al termine di un processo ciclico, generalmente Q e 
W (che non sono proprietà) sono ≠ 0.
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La termodinamica si occupa della conversione della 
energia nelle sue varie forme, in particolare della 
trasformazione di calore in lavoro e viceversa. Questo 
aspetto, inizialmente legato soprattutto al motore a vapore, 
gioca un ruolo centrale in tutta la chimica. Riguarda la 
produzione (o assorbimento) di energia che accompagna 
una reazione chimica, le proprietà in condizioni di 
equilibrio, la produzione di lavoro elettrico in una cella 
elettrochimica o una cella biologica, ecc...
Per quanto il concetto di energia ci sia familiare, non è
facile formulare una definizione. Una, per quanto incom-
pleta, potrebbe essere: l’energia è la capacità di compiere 
un lavoro. Un peso sollevato ad una certa altezza ha 
maggiore energia (potenziale gravitazionale, correlata alla 
posizione) perché cadendo in basso può compiere un 
lavoro. Un gas a temperatura alta ha maggiore energia 
(soprattutto cinetica, correlata alla velocità delle particelle) 
che a temperatura bassa perché esercita una pressione 
maggiore per spostare un pistone, come nel motore a 
scoppio.
Per molti secoli l’umanità ha cercato di “creare” energia, 
fino a prendere consapevolezza del fatto che l’energia può 
essere convertita da una forma all’altra, ma non può essere 
né creata né distrutta. La conservazione dell’energia ha 
conseguenze molto importanti.
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Ad esempio, il calore che si genera assieme ai prodotti 
in alcune reazioni implica la conversione di parte 
dell’energia posseduta dal sistema (energia interna, 
indicata con E ) in calore ceduto all’ambiente. 
L’energia interna del sistema (proprietà di stato) è la 
somma di tutte le forme di energia cinetica e potenziale 
posseduta dalle particelle che lo compongono.
PRIMA  LEGGE DELLA TERMODINAMICA
L’enunciazione più generale della prima legge è
“L’energia interna di un sistema isolato è costante”.
È la conseguenza logica del fatto che un sistema isolato 
non può scambiare con l’ambiente nessuna forma di 
energia, nè materia.
Una formulazione della prima legge, più interessante dal 
punto di vista applicativo, è il postulato che definisce la
relazione tra la proprietà energia interna (E) ed il calore 
(Q) e lavoro (W) scambiati tra sistema e ambiente:
∆E = Q + W
in forma differenziale:
d E = d Q + d W
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La variazione dell'energia interna, come descritta dalla 
prima legge, è un principio universale che vale per 
qualsiasi tipo di sistema e di energia.
L'energia fornita ad un sistema sotto forma di Q o W viene 
immagazzinata come energia cinetica (EC) e potenziale (EP):   
E = EC + EP
E C: traslazione del baricentro (½ m v2), rotazioni, vibrazioni.
E P: vibrazioni, interazioni inter-molecolari e intra-molecolari 
(elettoni /nuclei), gravitazionale, massa ( E = m c2 ).
97137Te +    Zr + 2n
235U + n
Insulation
Water bath, constant T
Heat
CO2 + 2 H 2O
CH4 + 2 O 2 Heat







Water bath, constant T
Heat
Work
Esempi di applicazione della 
prima legge della termodinamica 
a sistemi di varia natura.
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ESERCIZIO - L’energia di un gas aumenta di 0.4 J (joule) 
quando viene compresso da una forza di 1 N (newton) che 
agisce per 0.5 m (metri). Calcolare il calore scambiato.
W = 1N x 0.5 m = 0.5 J
Q = ∆E – W = (0.4 – 0.5) J = − 0.1 J
NOTA: il segno negativo di Q indica che il sistema (gas) 
cede calore all’ambiente.
Anche se la prima legge non fa alcuna ipotesi sulla natura 
della materia e sul modo in cui l’energia interna viene 
immagazzinata, è meglio comprensibile sulla base delle 
attuali conoscenze. Il lavoro e il calore forniti al sistema 
vanno ad aumentare l’energia interna E sia sotto forma di 
energia cinetica che potenziale.
NOTA - In quali proporzioni l’energia acquistata si 
suddivida nelle due forme di energia (cinetica e potenziale) 
dipende dalla natura del sistema (struttura molecolare). La 
temperatura riflette solo il livello di energia cinetica, non di 
quella potenziale. Ė per questo motivo che sostanze 
diverse hanno diversa capacità termica e che per una 
stessa sostanza la capacità termica varia con la temperatura.
Apparato utilizzato da Joule: il 
lavoro (gravitazionale) eseguito sul 
sistema (adiabatico) causa un 
aumento di T. Trovò un fattore di 
conversione 1 cal = 4.154 J




Per definizione, un gas ideale è costituito da particelle 
puntiformi che NON interagiscono tra loro, nemmeno a 
distanze molto piccole (assenza di interazioni inter-
molecolari).
Un importante risultato della meccanica statistica (che 
qui non dimostriamo) è che l'energia interna di un gas 
ideale (relativa a quella posseduta a T = 0 K ) dipende 
solo dalla temperatura:
E = 3/2 n R T (gas ideale monoatomico).
Se il gas ideale è poliatomico il coefficiente (3/2) 
aumenta, ma E resta funzione solo di T.
In un sistema reale, invece, le particelle interagiscono tra 
di loro in funzione della distanza. Per distanze minori o 
maggiori di quella di equilibrio l’energia potenziale
aumenta.
F = – d U/dR







Repulsione, F > 0





occorre sempre usare unità di misura consistenti. Nelle unità
del sistema Internazionale (S. I.), dove le unità di energia sono 
Joule, il valore della costante R è 8.314 J K -1 mol -1. Se si 
esprime l’energia in calorie, R = 1.987 cal K-1 mol -1; se 
l’energia è in (litri x atm), R = 0.082 L .atm K -1 mol -1 
NOTA:  1 (L atm) = 101.325 J.
ESERCIZIO – Una mole di gas ideale viene compressa con un 
processo isotermo da una forza di 1 N che agisce per 0.5 m. 
Calcolare il calore Q scambiato.
Per un gas ideale a T costante  ∆E = 0  poiché ∆T = 0.
∆E = Q + W = 0 ⇒ Q = −W = − 0.5 J
Il segno negativo significa che Q viene ceduto all’ambiente.
ESERCIZIO – Calcolare l’energia interna E di una mole di gas 
monoatomico ideale a T = 300 K.
E = 3/2 n R T = 3/2 x 1 mol x 8.314 J mol -1 K -1 x 300 K = 
= 3.74 x 103 J
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UNA NUOVA PROPRIETÀ: ENTALPIA
Il calore non è una proprietà del sistema, ma dalla prima 
legge si deduce che lungo due cammini definiti e molto 
semplici  (V = cost. o P = cost.) il Q scambiato è uguale 
alla variazione (∆) di una proprietà:    
d E = d Q – P d V         (solo W di espansione)
a V= cost. ⇒ d EV = d QV ⇒ QV = ∆EV
a P = cost. ⇒ d EP = d QP – P d V ⇒ QP = ∆EP + P ∆V
Poiché anche QP è funzione di sole proprietà e di loro 
variazioni, fu introdotta a posteriori una proprietà, 
chiamata entalpia (H), definita come 
H = E + P V
in modo tale che il calore scambiato a P costante sia uguale 
alla sua variazione:
∆HP = ∆E + P ∆V = QP
NOTA: il prodotto P V ha le dimensioni di un'energia; 
a P = cost., ∆Η differisce da ∆Ε solo per il termine P ∆V, 
ovvero, il lavoro di espansione dovuto alla variazione di 
volume del sistema nel processo.
Il calore scambiato tra sistema e ambiente si può misurare  
facilmente con uno strumento chiamato calorimetro (se P 
= cost.) o bomba calorimetrica (se V = cost.). 
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CAPACITÀ TERMICA
Ė il calore richiesto per aumentare di 1 °C la T del sistema 
e misura la capacità di immagazzinare energia.
C = d Q /d T   [Nota: dimensioni ≡ energia K -1]
Ė una proprietà estensiva, ma se riferita a 1 g (calore 
specifico, energia K -1 g -1) o a 1 mole (capacità termica 
molare, energia K -1 mol -1) diventa una proprietà intensiva. 
Non è costante, ma varia al variare della temperatura.
Con V = cost.:   d EV = d QV – P d V = CV d T
⇒ CV = d QV / d T = (∂E /∂T)V
Con P = cost.:  d HP (= d E + P d V + V d P) = d QP = CP d T
⇒ CP = d QP / d T = (∂H /∂T)P
Per un gas ideale monoatomico: 
E = 3/2 n R T      → CV = (∂E /∂T)V = 3/2 n R 
H = 3/2 n R T + PV = 3/2 n R T + n R T = 5/2 n R T 
NOTA. 
Per gas ideali, anche non monoatomici, H ed E dipendono 
solo dalla T. Ne consegue che CP e CV non dipendono dalla 
temperatura e che la loro differenza (CP – CV) = n R
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W e Q per ESPANSIONE ISOTERMA di GAS IDEALE
d W = − Pext d V
Solo se il processo è REVERSIBILE la pressione esterna è
uguale a quella interna (quindi ricavabile da PV = n RT):
Pext = Pint = n RT / V con  T = cost.
⇒ d W = − (n R T / V) d V = − n R T d ln V
W = − n R T ln (V2 / V1)
Poiché il gas è ideale, a T = cost.: ∆E = Q + W = 0 





Se l'espansione è IRREVERSIBILE, allora la Pext non è
definita esattamente, ma sicuramente Pext < Pint. Il W 
fornito dal sistema nell'espansione è rappresentato gra-
ficamente dall'area sottesa dalla curva nel diagramma P/ V.
Nota: 
- a parità di stato iniziale e 
finale, il W è diverso a 
seconda del percorso del 
processo;
- il massimo W è fornito da 
un processo  REVERSIBILE.
22




QP (Bagno) = − QPreaz = − ∆H reaz
QP (Bagno) ≈ CP (Bagno) ∆T
La capacità termica CP del bagno d’acqua (+ camera di 
reazione + pareti del calorimetro + termometro) è
conosciuta e per un ∆T piccolo può essere ritenuta 
costante.
Spesso non è necessario misurare il ∆H di reazione, 
perché è possibile calcolarlo da dati tabulati (tabelle di 
∆H standard di formazione).
ESERCIZIO – Calcolare il lavoro compiuto da un gas ideale 
monoatomico per una espansione reversibile ad un volume 
10 volte maggiore di quello iniziale, alla T di 300 K.
W = − n RT ln (V2/V1) = − 8.314 x 300 x 2.303 = − 5744 J
Come è possibile, dal momento che per una mole di gas 
ideale monoatomico a 300 K l'energia interna E è solo 
3740 J (vedi Esercizio Diapo 18) ?
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∆H di reazione, ∆Η di formazione
Per una reazione generica Σ νi Ri → Σ νi Pi , 
dove Ri e Pi sono i vari reagenti e prodotti e νi i corrispon-
denti  coefficienti stechiometrici, la variazione di H 
passando da reagenti a prodotti, ovvero, il ∆H di reazione
(∆H reaz), è direttamente esprimibile come 
)()( RiiiPiii
reaz HHH νν Σ−Σ=∆
Poiché H è una proprietà del sistema, il ∆H reaz non cambia 
se la stessa reazione è immaginata avvenire in 2 stadi, la 
cui somma ha come risultato netto la reazione considerata : 
1) Σ νi Ri → composti elementari (∆H1)
2) composti elementari → Σ νi Pi (∆H2)
⇒ ∆H reaz = ∆H1 + ∆H2 = Σi νi ∆Hf i (P) − Σi νi ∆Hf i (R)   
dove  ∆Hf i è il ∆H della reazione di formazione di ciascun 
reagente e prodotto, chiamato appunto ∆H di formazione.
Poiché è più facile determinare il ∆Hf di ciascuna molecola 
piuttosto che il suo valore assoluto di H molare, è
conveniente trovare ∆H reaz come combinazione di ∆Hf .
Per convenzione, la reazione di formazione di un composto 
è quella che ha come prodotto il composto stesso e come 
reagenti i composti elementari (cioè, costituiti da un solo 
elemento) nel loro stato fisico più stabile alla T e P indicate. 
iHdove è l’entalpia molare di ciascuna specie i.
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NOTA: ne consegue che per ciascun composto elementare 
(come, ad es.: H2(g), N2(g), Fe(s), ...) ∆Hf = 0 (non per 
convenzione, ma perché reagente e prodotto coincidono).
Ad esempio,  H2 (g) + ½ O2 (g) → H2O (l)  (25 °C) 
è la reazione di formazione dell'acqua liquida a 25 °C. I 
valori di ∆Hf°(∆H di  formazione in condizioni standard, 
ovvero, a P unitaria) sono normalmente tabulati alla T di 
298 K (anche se le condizioni standard non riguardano T). 
Il ∆Hf°di 1 mole di H2O (l) a T = 298 K è − 285.8  k J.
Il valore della H molare di ciascuna sostanza (e quindi il 
∆H di reazione) dipende dallo stato in cui si trova il 
sistema. Perciò è necessario fissare 2 variabili  (P e T).  
È quindi possibile calcolare il ∆H standard (∆H°) ad una 
certa T di una qualsiasi reazione se si dispone dei valori 
tabulati (a quella T) di ∆Hf°di tutti i reagenti e prodotti 
che compaiono nella reazione.
ESERCIZIO – Calcolare il ∆H°per la reazione di ossidazione del 
glucosio  C6H12O6(s) + 6 O2(g)  → 6 CO2(g) + 6 H2O(g)   
utilizzando i valori tabulati di ∆Hf°. Perché occorre specificare lo 
stato fisico (s, l o g) di ciascuna specie?
Σ ∆Hf°prod. = (−393.5 x 6  −241.8 x 6) kJ = −3811.8; 
Σ ∆Hf°reag. = (−1273.2 + 0) kJ ⇒ ∆H°reaz = −2538.6 kJ/mol
NOTA: 1) il ∆H è fortemente negativo, quindi la reazione 
(esotermica) produce molto calore (∆HP = QP), ceduto 
all’ambiente; 2) è necessario specificare lo stato fisico: confronta i 
∆Hf°di H2O(g) (-241.8 kJ/mol) e di H2O(l) (-285.8 kJ/mol).
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∆H standard (P= 1 atm) di formazione di alcuni 
composti, tabulati per la T di 298 K (25 °C).
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Le reazioni con ∆H < 0 (H totale dei prodotti < H totale dei 
reagenti) si dicono esotermiche: la formazione dei prodotti è
accompagnata da produzione di calore.
Le reazioni con ∆H > 0 (H totale dei prodotti > H totale dei 
reagenti) si dicono endotermiche: la formazione dei prodotti 











Lo studio dei ∆H di reazione (o calori di reazione) è detto 
termochimica. Queste misure forniscono:
1) le entalpie (energie) relative dei composti, informazione 
importante in chimica, biologia, medicina nutrizionale.
2) assieme ad altri dati sperimentali, consentono di determi-
nare le energie dei legami chimici (energia necessaria per 
rompere un legame tra due atomi). Infatti, il  maggior contri-
buto al ∆H di reazione viene dalla variazione di energia 
potenziale associata alle interazioni tra elettroni e nuclei, 
ovvero, alla dissociazione dei legami chimici dei reagenti 
per formare nuovi legami nei prodotti.
27
∆H di REAZIONE a T ≠ 298 K (non tabulata)
Poiché per ciascun prodotto e reagente  d HP = CP d T, per 
il ∆H di reazione si avrà:  d (∆H)Preaz. = ∆CP d T, 
con   ∆CP = Σi νi CPi (Prodotti) – Σi νi CPi (Reagenti)
⇒ ∆H°T = ∆H°298 + ∫ ∆CP d T
Il ∆H di reazione cambia (anche se non molto) con T 
perché la capacità termica di reagenti e prodotti non è
uguale. Quindi, per portare i reagenti da 298 K ad una T 
più alta occorre fornire un calore che non è esattamente 
uguale a quello richiesto per portare i prodotti da 298 K
alla stessa T (la differenza è detta ∆E termico). Per 
calcolare il ∆H alla nuova T occorre disporre di dati 
tabulati di CP e valutare il ∆CP.
T
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INTERPRETAZIONE FISICA DEL ∆H DI REAZIONE
Le attuali conoscenze consentono di comprendere molto 
bene il significato fisico del ∆HPreaz = ∆Ereaz + P ∆V
Tolto il piccolo contributo dovuto al lavoro di espansione 
(P ∆V), resta ∆Ereaz = ∆Etermico + ∆Elegame , che contiene due 
contributi. ∆Etermico, dovuto alla diversa capacità termica di 
prodotti e reagenti, è piccolo. Il contributo al ∆Hreaz netta-
mente prevalente è il ∆Elegame, dovuto alla variazione di 
energia potenziale (associata alle interazioni tra elettroni e 
nuclei) che si ha disponendo gli stessi atomi sotto forma di 
molecole diverse (reagenti o prodotti).
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Reagenti
Legami chimici,  0 K
Energia termica
Energia cinetica: vibrazioni, 
rotazioni, traslazione
Energia potenziale: 





Nuovi legami chimici, 0 K
Energia termica
Lavoro di esp.,  P ∆V
Energia cinetica: vibrazioni, 
rotazioni, translazione
Energia potenziale: 
vibrazioni, interazioni inter- e  
intra-molecolari 
H2 (g) + ½ O2 (g) H2O (g)
H2 (g) + ½ O2 (g) H2O (g)
T=0; P=0; V1 T=0; P=0; V2
T = 0 K:  ∆H reaz. = ∆E reaz.
∆E = - ∫ Cv (R) dT
298
0 ∆E =  ∫ Cv (P) dT
298
0
∆H reaz., 298 K
Il ∆E di legame (energia potenziale) è il maggior contributo
al ∆H reaz ed è l’unico presente a T = 0 K. A temperature più
alte, parte dell’energia interna è immagazzinata anche nei 
moti traslazionali, rotazionali e vibrazionali.








CP = (∂H/ ∂T)P
Il calore fornito va ad aumentare H (energia potenziale, 
energia cinetica e, in piccola parte, lavoro di espansione). 
Alla temperatura di equilibrio tra due fasi, ad es., S ↔ L, 
vi è una sola variabile intensiva indipendente (vedi regola 
delle fasi di Gibbs), che è già stata fissata: P = 1 atm. Il 
calore fornito non può quindi variare la T; viene utilizzato 
completamente per aumentare l’energia potenziale, cioè
per fondere il solido.
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Per quanto importante, il bilancio di energia stabilito dalla 
prima legge non risponde ad una domanda altrettanto 
importante: il processo che stiamo considerando avviene 
spontaneamente oppure no? La risposta viene fornita dalla 
seconda legge (è anch’essa un postulato), che quindi 









2a LEGGE DELLA TERMODINAMICA: ENTROPIA
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La figura riporta alcuni esempi di processi che avvengono 
spontaneamente sempre nella stessa direzione. Ciò non 
dipende dal segno del ∆E o ∆H del sistema, e comunque, 
includendo l’ambiente, il bilancio totale è sempre ∆E = 0.
In un sistema meccanico si raggiunge l’equilibrio quando  
l’energia potenziale è minima. Evidentemente questo non 
è il criterio per un sistema termodinamico. Il calore fluisce 
dal corpo a T alta verso quello a T bassa, anche se ∆E = 0 
anche per il processo contrario. A T > 0 °C e P = 1 atm il 
ghiaccio si scioglie sempre (con ∆E > 0). Un gas occupa 
sempre tutto il volume a disposizione, non resta confinato 
in parte di esso; l’acqua evapora, almeno fino a quando la 
pressione del suo vapore non raggiunge un certo valore.
Ci sono caratteristiche comuni a questi processi:
- tutti hanno una direzione spontanea, mentre il processo 
inverso non avviene mai;
- nessuno dei processi inversi (anti-spontanei) è vietato 
dalla prima legge;
- tutti questi processi spontanei sono accompagnati da un 
aumento di disordine; questo indica che la proprietà
ricercata, in grado di prevedere la direzione spontanea, 
deve essere una misura del disordine.
Poiché il calore è una forma di energia più disordinata del 
lavoro (causa moti casuali delle particelle) sembra 
ragionevole che la nuova proprietà sia legata al calore,  
anche se Q non è una proprietà.
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d Q = 0
d W = 0
d ni = 0
⇒ ∆E = 0
La formulazione di Clausius consta di 2 affermazioni:
1. d S = è un DIFFERENZIALE ESATTO
⇒ S (entropia) è una proprietà
2. per un processo SPONTANEO : 
∆S TOT = ∆S SIS + ∆S AMB > 0
(∆S TOT = 0 nel caso limite di un processo reversibile)
Commenti:
- l'entropia ha dimensioni ≡ E / T  (ad es., J K-1)
- se fosse un Q qualsiasi (anziché Qrev), S non potrebbe 
essere una proprietà (perché?)
- ∆STOT = ∆S SIS solo per un sistema isolato
- la definizione di d S sembra arbitraria







Come può avere intuìto Clausius che il differenziale di 
questa proprietà è d Qrev / T ? Si sapeva che il lavoro è una 
forma di energia “ordinata”, dove tutte le particelle si 
muovono assieme per effetto di una forza, e che può essere 
convertito in calore senza limitazioni. Invece, il calore 
causa moti “disordinati” delle particelle e ci sono 
limitazioni nella conversione del calore in lavoro:
W  → Q Q - - ->  W   
- Poiché Q non è una proprietà e cambia con il cammino 
seguito dal processo, una proprietà non può essere basata 
su un Q qualsiasi, ma su un Q particolare (Qrev). 
ATTENZIONE: quando si calcola un ∆S non bisogna 
considerare il Q effettivamente scambiato, ma quello (Qrev)  
che sarebbe scambiato se il processo fosse reversibile!
- Inoltre, l’aumento di disordine causato da una stessa 
quantità di Q dipende dal disordine già esistente (che è
tanto maggiore quanto più alta è la temperatura): da qui il 
fattore 1/ T.
ESERCIZIO – Calcolare la variazione di entropia (∆S) per 
l’espansione reversibile isotermica di una mole di gas 
ideale da V1 = 1 L a V2 = 10 L, alla T di 300 K.
∆S = Qrev / T = n R T ln (10) / T = 1x  8.314 J mol-1 K-1 x
ln (10) = 19.14 J K -1
- Qual è ∆S per lo stesso processo condotto in modo 
irreversibile?
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Si può dimostrare che ∆SCICLO = 0, mentre
WCICLO = − nR (T – T ') ln (V2 / V1) ≠ 0  (ma W non è una 
proprietà).
∆SCICLO = 0, come deve essere per una proprietà. Questo 
risultato (come altri) non è una dimostrazione generale, 
ma verifica che d Qrev/ T è plausibile come differenziale 





Ciclo di Carnot  (reversibile)
Dai 2 stadi adiabatici si





Processo ciclico di gas 
ideale con 2 stadi isoter-
mici e 2 stadi adiabatici
Rudolf Clausius formulò la 2^ legge 
della Termodinamica nel 1850, 
Scuola di Artiglieria e Ingegneria 
dell’Università di Berlino
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La seconda legge resta un postulato, ma dopo oltre un secolo 
e mezzo non è mai stata smentita, nemmeno nella sua 
seconda affermazione, la più importante perché fornisce il 
criterio di spontaneità: se un processo è spontaneo deve 
essere accompagnato da un aumento netto di entropia 
nell’universo (sistema isolato).  
∆S TOT = ∆S SIS + ∆S AMB > 0 PROCESSO SPONTANEO
La Figura mostra un sistema 
dove un gas ideale è confi-
nato in metà del volume di 
un cilindro. Fuori dal 
cilindro (ambiente) c’è il 
vuoto, ed il tutto è isolato. 
Quando la parete viene 
rimossa, il gas va ad 
occupare tutto il volume a 
disposizione. Perché?
d W SIS = − P EXT d V = 0 (PEXT = 0)
T = cost. ; ∆E = 0 ; W = 0 ; Q = 0 ;  Qrev= nRT ln(V2/V1)
∆S SIS = Qrev/ T =  n R ln (V2 / V1) ( > 0 )
∆S AMB = n R ln (V2AMB/ V1AMB) = 0       (n AMB = 0)
⇒ ∆S TOT > 0 (processo spontaneo)
CRITERIO DI SPONTANEITÀ : ALCUNI ESEMPI
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Gli stati che possono esistere in più modi indistinguibili 
sono più probabili (disordinati) e hanno maggiore entropia.
Nell’esempio precedente, Q = 0, W = 0, ∆E = 0 (per gas 
ideale a T = cost. E = cost.). Le grandezze coinvolte nella 
prima legge non aiutano a rispondere alla domanda. 
L'espansione è spontanea perché l'entropia aumenta, ovve-
ro, il disordine aumenta. Le possibilità che hanno N parti-
celle di disporsi in 2 volumi (anziché uno solo, a E cost.) 
sono 2N. Per una mole 2NA = 2 3.3 x 1.8 x 1023 = 10 1.8 x 1023. Un 
1 seguito da centomila miliardi di miliardi di zeri è un 
numero enorme. Per essere scritto richiederebbe una riga 
del libro lunga oltre 1017 km; alla velocità della luce 
occorrono 40000 anni per percorrere questa distanza. In 
definitiva la validità della 2a legge ha basi statistiche, ma 
con numeri di particelle così grandi come quelli dei sistemi 
macroscopici la probabilità diventa certezza.
In un processo reversibile (equilibrio) se ∆SSIS > 0 e 
∆SAMB< 0 i due contributi opposti sono di uguale entità e 
nel sistema isolato ∆STOT = 0 : l’aumento di disordine del  
sistema è uguale all’aumento di ordine dall’ambiente. 
In un processo  spontaneo, invece, il contributo > 0 supera 
quello < 0 : ∆STOT > 0, ovvero, a parità di energia (sistema 
isolato, ∆E = 0) aumenta il disordine. 
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DIREZIONE SPONTANEA DEL FLUSSO DI CALORE





d S TOT = d S SIS + d S AMB = d Q rev (1/T – 1/T')
Se il sistema isolato è all'equilibrio , T = T' ; d Q = d Q rev
d S TOT = d Q rev (1/ T – 1/ T ) = 0
Se T ≠ T ' c'è un flusso spontaneo di calore. La seconda 
legge (d STOT > 0) ne prevede correttamente la direzione:
T > T '  → d Q rev < 0    (il sistema cede Q all'ambiente)
T < T '  → d Q rev > 0    (l'ambiente cede Q al sistema)
ovvero, il flusso di calore va sempre dal corpo più caldo a 
quello più freddo.
TSIS








Come sappiamo dalla 
nostra esperienza comune, 
il calore si trasferisce 
sempre da un corpo a T più
alta verso un corpo a T più
bassa. Non si verifica mai 
il contrario.
L’entropia massima 
del sistema isolato si ha 
quando la T del sistema 
e dell’ambiente sono 
uguali (all’equilibrio).
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LA SECONDA LEGGE SPIEGA I LIMITI NELLA 
CONVERSIONE DI Q in W: MACCHINA TERMICA
Riserva di calore a T alta
(T1)
Motore
Scarico di calore a T bassa
(T2)
(corso d’acqua)
Q1 = calore assorbito
∆S1 = Q1 / T1 = entropia assorbita
Lavoro eseguito
Q2 = calore rilasciato all’ambiente  
∆S2 = Q2 / T2 = entropia rilasciata
Processo ciclico:




1a legge : ∆E CICLO = Q1 + Q 2 + W = 0   ⇒ Q1 = − Q 2 − W
2a legge : ∆S CICLO = 0 = ∆S1 + ∆S 2 = Q1 / T1 + Q 2 / T2
NOTA: implica che Q venga scambiato con processi REV. 
(assorbito a T1 e ceduto a T2) ⇒ − Q 2 = Q 1 (T2 / T1)
La frazione T2 / T1 di Q1 deve essere ceduta all'ambiente.
− W = Q 1 + Q 2 = Q 1 (1 − T2 / T1)      
solo la rimanente frazione può essere utilizzata per W.
L’efficienza quindi è < 1 anche per una macchina ideale :
Efficienza REV= −W/ Q1 = 1 − T2 / T1
ed è tanto minore quanto più vicine sono le due T. Per una 
macchina reale è sempre minore, perché |W IRR| < |W REV|, 
inoltre vi sono perdite per attriti tra le parti mobili.
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VARIABILI  NATURALI  DI   E, H, S.
PROPRIETÀ VARIABILI NATURALI DIFFERENZIALE
Energia, E              E(S, V) d E = T d S – P d V
Entalpia, H             H(S, P)  d H = T d S + V d P
Entropia, S S(E, V) d S = (1/ T) d E + (P / T) d V
oppure S(H, P) d S = (1/ T) d H − (V / T) d P
Dalla combinazione della 1a e 2a legge si ottengono i diffe-
renziali totali di E, H ed S, fino ad ora non definiti:
d S = d Qrev / T
d E = d Qrev – P d V = T d S – P d V    (REV., solo W di espans.)
d H = d E + P d V + V d P = T d S + V d P
NOTA: poiché il ∆ di una proprietà non dipende dal cammino, 
l’assunzione di processo REV. non impone che lo sia, ma solo che 
gli stati iniziale e finale siano all’equilibrio.
Per un gas ideale (E dipende solo da T , CV = costante)  è
possibile trovare il differenziale totale d S in funzione di 
variabili (T,V) più comode. 
d E = (∂E/∂T)V d T + (∂E/∂V)T d V    SEMPRE
GAS IDEALE: P = n R T / V ;
d E = (∂E/∂T)V dT + (∂E/∂V)T dV = (∂E/∂T)V d T = CV d T 
⇒ d S = (CV / T) d T + n R (d V/ V) = CV d ln T + n R d ln V
⇒ ∆S = CV ln (T2 / T1) + n R ln (V2 / V1)
che fornisce ∆S anche a variare di T (mentre d Qrev/ T può 
essere usato solo a T = cost.)
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P1 = P2 = P3n1
A B
C
Prima del mescolamento:  Vi = n iRT / P = (n i / n) VT
Dopo il mescolamento: V i = VT ; P i (FIN) = P (Vi (IN) / VT)
∆S i = n i R ln (V2 / V1) = n i R ln (P1 / P2) = − n i R ln (P2 / P1) 
⇒ ∆S i = n i R ln (VT / V i) ( > 0   perché VT / V i > 1)
∆S MIX = Σi ∆ S i > 0
Ciascuno dei tre gas diventa più disordinato disperdendosi in 
un volume più grande: ∆S > 0  (∆E = ∆H = 0).
Il processo di mescolamento è spontaneo. In questo caso il 
sistema non scambia Q o W con l'ambiente   ⇒ ∆SAMB = 0,     
∆STOT = ∆SSIS.
T = cost.
(d S)T = CV d ln T + nR d ln V
In soluzione la grandezza corrispondente alla pressione P 
è la concentrazione c (entrambe sono una misura delle 
moli per unità di volume) ⇒ ∆S i = n i R ln (c1 / c2) 
L’entropia aumenta se la concentrazione finale (c2) è
minore (soluz. più diluita, stesse moli in un V maggiore).
= P
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3a LEGGE DELLA TERMODINAMICA
La 3a legge afferma che l'entropia di un materiale 
perfettamente ordinato tende a 0 al tendere a 0 della 
temperatura:
lim  S = 0    (materiale ordinato)
T → 0 K
che equivale a dire che in queste condizioni può esistere in  
un unico modo (disordine = 0).
A P = cost.,  d HP = d QP = CP d T
→ d S = d HP / T − V/T d P = (CP / T) d T
Se un materiale ordinato viene riscaldato da 0 K ad una 
certa T (a P = cost.) :
Per il cristallo NNO il valore di S (calcolabile) supera di 
5.73 J K –1 mol –1 quello trovato dalla misura di CP in 
funzione di T. Il motivo è che NNO a 0 K non è
perfettamente ordinato. Ciascuna molecola può assumere 
indifferentemente una o l'altra di 2 orientazioni a 180°tra 
loro. Ciò comporta un'entropia residua (un disordine 












L'unico criterio di spontaneità rimane quello previsto dalla 
2a legge. Tuttavia, è spesso di difficile applicazione perché, 
fissati lo stato iniziale e finale del sistema e lo stato iniziale 
dell'ambiente, non è sempre facile conoscere lo stato finale 
dell'ambiente (cambia a seconda del tipo di processo perché
cambiano Q e W in gioco). Solo per un sistema isolato (E,V 
= cost.) non deve essere considerato l'ambiente, ma i sistemi 
isolati (o quasi) sono rari.
Da qui la ricerca di una proprietà più comoda da utilizzare, 
la cui variazione (∆) sia da valutare solo sul sistema, in 
condizioni di scambio di Q e W.  Questa proprietà esiste  ed 
è una funzione sia dell’energia che dell’entropia :
G = H – T S (energia libera di Gibbs)
Il motivo per cui G è stata definita in questo modo é
(tralasciamo qui la dimostrazione) che :
(∆GSIS)T, P = − T ∆S TOT
Poiché ∆STOT > 0  ⇒ (∆GSIS) T, P < 0    PROCESSO SPONT.
(∆GSIS) T, P = 0        PROC. REV. (EQUILIBRIO)
L'energia libera del sistema a T e P costanti diminuisce 
spontaneamente e raggiunge un minimo all'equilibrio, dove 
(∆G) T, P = 0.
NOTA – Con T e P = cost.  il  sistema NON è isolato. Se il 
processo è esotermico, il sistema deve cedere Q all’am-
biente affinché T rimanga cost.; se c’è variazione di volume, 
il sistema scambia un W = − P ∆V.
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Il differenziale totale di G è
d G = d H – S d T – T d S
sostituendo d H = d E + P d V + Vd P (da H = E + PV)
→ d G = d E + P d V + V d P – S d T – T d S
sostituendo d Erev = d Qrev – P d V     (REV., solo W di espans.)
e d Qrev = T d S   (2a legge)
→ d G = T d S – P d V + P d V + V d P – S d T – T d S
d G = V d P – S d T (REV., solo W di espans.)
In realtà, l’integrazione di questo differenziale fornisce ∆G 
anche per processi irreversibili (perché ?) se gli stati iniziale 
e finale sono all’equilibrio. 
Se nel processo è scambiato anche W ≠ espansione (ad es., 
W elettrico), bisogna tenerne conto :
d G = V d P – S d T + d W≠ esp. 
Significato fisico di G - Mentre un sistema meccanico può 
eseguire un lavoro solo a spese della propria energia (W = 
∆E), in un sistema termodinamico, dove gioca un ruolo 
anche la variazione di entropia,
(d G)T,P = V d P – S d T + d W≠ esp   ⇒ (∆G)T,P = W≠ esp ,
ovvero, il massimo lavoro (processo reversibile), oltre a 
quello di espansione, che un sistema può eseguire è
rappresentato da (∆G)T,P = ∆H – T ∆S (e non da ∆ E).
NOTA. Un ∆ S > 0 consente al sistema di compiere un W 
(<0) addizionale (rispetto a ∆H <0) a spese di Q 
dell’ambiente.
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CONDIZIONE DI EQUILIBRIO :  (∆G)T,P = 0
G
nA        ( nA + nB = cost ) 





A          B
P, T = cost.
Commento: occorre capire bene che nella reazione in 
esame la condizione di minima G totale del sistema 
(ovvero, d G/d nA= 0) NON implica che la G complessiva 
del reagente A sia uguale alla G complessiva del prodotto 
B, né tanto meno che il numero di moli di A sia uguale a 
quello di B. Il processo consiste nella trasformazione di 1 
mole di A in 1 mole di B, quindi il requisito di equilibrio 
comporta che siano uguali le G molari di A e B :
Ciò comporta che la trasformazione di 1 molecola di A in 
B, o viceversa, non modifica la G totale. Invece, a sinistra 
del minimo si ha e a destra .
Ė quindi evidente che a T e P cost. la G molare di ciascuna  
specie non è costante, ma varia con la pressione parziale (in 
fase gas) o la concentrazione (in soluzione) della specie.
( ) BAABPT GGGGG =⇒−==∆ 0,
BA GG >BA GG <
All’equilibrio (a P e T = 
cost.) la variabile di 
stato G del sistema 
raggiunge un minimo; G 
aumenta sia che la 
reazione proceda verso i 




Nell’equilibrio tra due fasi fisiche, ad es. solido/liquido, 
fusione del ghiaccio a P = 1 atm.: 
la condizione
comporta che  Tfus= ∆Hfus / ∆Sfus. Sia il solido che il 
liquido sono sostanze pure, con concentrazione costante
(può cambiare la massa, proprietà estensiva, ma non la 
concentrazione). All’equilibrio tra 2 fasi c’è un solo grado 
di libertà (regola di Gibbs), già utilizzato fissando la P 
totale. La T di equilibrio alla P di 1 atm è infatti una sola 
(273,15 °C) e non la possiamo scegliere noi.
Per il sistema che comprende i due componenti A e B in 
fase gas (Figura Diapo precedente) c’è una differenza 
importante: la pressione parziale (che è l’equivalente della 
concentrazione in soluzione) di entrambi varia con il 
numero di moli (V= cost.). I gradi di libertà sono 1–1+2 = 
2 (NOTA che c’è una sola fase e, a causa del vincolo di 
equilibrio, c = 1 perché un solo componente può variare la 
propria pressione parziale in modo indipendente). 
Ė possibile scegliere sia la P totale (= PA + PB) che la T (a 
differenza del caso precedente), mentre le pressioni 
parziali PA e PB (come ogni altra variabile di stato) restano 
fissate automaticamente, in modo che (∆G)T,P= 0. Infatti 
)(2)(2 LS OHOH ↔( ) STHGGG SLPT ∆−∆==−=∆ 0,
le energie libere molari dei gas A e B variano in funzione 
delle loro pressioni parziali.
Andiamo a vedere come variano  →
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DIPENDENZA DI G DALLA PRESSIONE PARZIALE 
DI UN GAS
Per GAS IDEALE (P V = n R T),  a T = cost. : 
(∆G)T = ∆H – T ∆S – S ∆T = ∆H – T ∆S
Per un gas ideale a T = cost. ∆H = 0  ⇒ (∆G)T = – T ∆S
ovvero, ∆G è dovuta solo alla variazione di entropia. 
(d G)T = V d P – S d T = (n R T/ P) d P = n R T d ln P  
⇒ (∆G) T = n R T ln (P2 / P1) (T = cost.)
[in una soluzione ideale : (∆G) T = n R T ln (c2 / c1) ]
Prendendo come riferimento lo stato standard (denotato 
dal simbolo °) con pressione parziale unitaria P°= 1
DIPENDENZA DI G DALLA CONCENTRAZIONE DI UN 
SOLUTO (IN SOLUZIONE)
Per analogia, in una soluzione ideale (∆G T = − T ∆S, 
ovvero, al variare della concentrazione x di un soluto varia 
S, ma ∆H = 0)  ⇒
NOTA - 1) Sia la concentrazione che P = (n / V) RT sono una 
misura delle particelle per unità di volume.
2) In soluzione lo stato standard di riferimento è quello a
concentrazione unitaria. Se si sceglie come unità di concentrazione 
la frazione molare (x = n i / n), allora lo stato standard (x = 1) è la 
sostanza pura. 
3) Per brevità, nell’argomento del logaritmo si omette di 











∆G DI MESCOLAMENTO ( ∆GMIX )
Per ciascun gas :    (∆Gi) = ni R T ln (Pi FIN / PIN) 
Nel caso (già visto in precedenza) di tre gas con la stessa 
pressione iniziale P (ciascuno contenuto in un volume Vi) 
che si mescolano per occupare il volume totale VT, si avrà
che dopo il mescolamento la pressione parziale di ciascun 
gas diminuirà ad un valore   Pi FIN = P (Vi /VT) = P (ni /nT).
Si ha quindi  ∆G MIX = Σi ∆ G i dove
∆Gi = ni R T ln [P(Vi/VT) / P] = ni R T ln (Vi/ VT)   < 0
(∆Gi < 0 perché Vi / VT < 1, ovvero, Pi FIN < Pi IN)
La relazione analoga per il mescolamento di liquidi puri per 
dare una soluzione in termini della concentrazione  iniziale 
(x = 1) e finale (xi < 1) è :
∆Gi = ni R T ln (xi/1) = ni R T ln xi < 0
Dopo il mescolamento la frazione molare xi è < 1
⇒ ln xi < 0     ⇒ ∆Gi <0 










Σ ni = nT ; Σ Vi = VT
(d G)T = V d P – S d T = n R T d ln P
T = COST.
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POTENZIALE CHIMICO E COSTANTE DI EQUILIBRIO
T, P = cost.
Condizione di equilibrio : 
(∆G)T,Preaz = 0
A (org) A (aq)
All’equilibrio, la G totale del sistema (T e P cost.) è minima; 
ciò si verifica quando il trasferimento di soluto da una fase 
all’altra è accompagnata da (∆Greaz)T,P = ∆Hreaz –T ∆Sreaz = 0.  
Per questa semplice reazione con un solo prodotto e un solo 
reagente, entrambi con coefficienti stechiometrici unitari
ovvero, la differenza tra le energie libere molari del prodotto 
(stato finale) e del reagente (stato iniziale) deve essere nulla
all'equilibrio. La condizione di equilibrio (∆GT.P = 0) pone un 
vincolo tra le G molari (non le G totali delle varie specie); a 
questa importante grandezza viene dato il nome specifico di 
potenziale chimico (che si indica con la lettera µ).
Il caso più semplice di reazione chimica con concentra-
zioni variabili delle specie coinvolte è quello della 
ripartizione di un soluto tra 2 fasi liquide immiscibili:
d n
acqua  +  A
solvente organico
        + A
0)( )()(, =−=∆ orgAaqAPTreaz GGG
NOTA: non si deve confondere ∆Hreaz, ∆Sreaz e ∆Greaz
(differenze di H, S e G tra prodotti e reagenti di una reazione,
a T e P costanti) con le variazioni di H, S e G subite da un 
singolo componente al variare della sua pressione parziale (o 
concentrazione) o della Temperatura.
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Per un componente i in fase gas abbiamo visto che
Dividendo per il numero di moli ni :
ovvero:  µ i = µ i°+ RT ln Pi (gas ideale)
dove l’energia libera molare viene detta potenziale chimico 
(µ) e µi°è il potenziale chimico in condizioni standard (P = 1).
Analogamente, in una soluzione ideale :  µ i = µ i°+ RT ln ci
dove ci è la concentrazione espressa in qualche unità.
)(ln)/(ln iiiiiiiiiii PRTnGnPPRTnGnGnG +°=°+°==
iii PRTGG ln+°=
NOTA - A seconda delle unità di concentrazione scelte, 
varia il significato fisico di µ°. Standard significa “a con-
centrazione unitaria". Se la concentrazione è espressa in 
frazione molare lo stato standard è il liquido puro (x = 1); 
se è espressa in molarità, significa a concentrazione 1 M.
- Per analogia con il gas ideale, una soluzione è ideale se, 
al variare della concentrazione di un componente (a T = 
cost.) ∆E = ∆H = 0,  mentre (∆G)T = − T ∆S, ovvero, tutta 
la variazione di G è dovuta alla sola variazione di entropia.
Nella soluzione ideale, µi
aumenta linearmente con 
ln ci (così come nel gas 
ideale aumenta linearmen-







Tornando al coefficiente di partizione (Kp) di un soluto A 
in equilibrio tra 2 fasi liquide A (org)               A (aq)  
(∆G)T,Preaz = 0 = µ (aq) – µ (org) ⇒ µ (aq) = µ (org)
µ°(aq) + RT ln C(aq) = µ°(org) + RT ln C(org)
RT (ln C(aq) – ln C(org)) = − (µ°(aq) – µ°(org))
RT ln (C(aq) / C(org)) = − (µ°(aq) – µ°(org))
Kp= C(aq) / C(org) = e − [µ°(aq) – µ°(org)] / RT  = e − ∆G°reaz. / RT
COMMENTI: 1)  la condizione di equilibrio è che il 
rapporto tra le concentrazioni (proprietà intensive, non 
estensive) deve avere un certo valore; il soluto A è più
concentrato nella fase in cui il suo µ°è minore; nota anche 
che (µ°(aq) – µ°(org)) = ∆G°reaz.
2) la Kp dipende dalla differenza tra i µ in condizioni 
standard (perché non dalla differenza in condizioni di 
equilibrio?);
3) quanto più ∆G°reaz < 0, tanto più K > 1, ovvero, 
l’equilibrio è spostato verso i prodotti; ricorda che (∆G°)T = 
∆H°– T ∆S°, quindi ∆G°reaz < 0 è dovuto o a ∆H°reaz < 0 o a 
∆S°reaz > 0 o ad entrambi;
4)  il valore numerico del coefficiente di partizione K p
(adimensionale) NON dipende dalle unità di concentrazione 
scelte (il loro rapporto non cambia con la scelta di unità
diverse); i valori dei singoli µ°, invece, cambiano ? Perché
non cambia la loro differenza ?
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EQUILIBRIO CHIMICO
Abbiamo definito il potenziale chimico µi come l’energia 
libera molare del componente i, ricordando che dipende non 
solo da T e P, ma anche dalla pressione parziale pi (se in fase 
gas) o dalla concentrazione ci (se in soluzione).
La definizione della costante di equilibrio (Keq) per una 
qualsiasi reazione è un po’ più complessa di quella già vista 
per Kp, ma procede allo stesso modo.
Per una generica reazione in fase gas
dove νi = coeff. stechiom., ri = reagenti, pi = prodotti
[ad es.,  NO + ½ O2 ↔ NO2 ]
∆G reaz
. 
= Σ i ν i µ i (p) − Σ i ν i µ i (r)
[∆G reaz = µNO2 – (µNO + ½ µO2) ]
All'equilibrio  → (∆G reaz
.
)T, P = 0 =
= Σi νi µi°(p) − Σi νi µi°(r) + RT Σi νi ln pi (p) 
− RT Σi ν i ln p i (r) =
= ∆G°REAZ. + RT Σi ln p iν i (p) − RT Σi ln p iν i (r) 
= ∆G°REAZ.+ RT ln [ Π i p iν i (p) / Π i p iν i (r) ] = 0















iiii pr νν Σ↔Σ
Per la reazione presa come esempio :
In soluzione, le pressioni parziali sono
























- all'equilibrio, il rapporto tra le 2 produttorie deve essere 
costante perché, a ciascuna T, ∆G°reaz. è costante;
- nota che per l’esempio precedente la K eq ha pseudo-
dimensioni di p−1/2. La K eq in realtà è adimensionale 
(ciascuna p in realtà sta per p / p°), ma attenzione: il 
valore numerico dipende dalle unità di p (che devono 
quindi essere specificate), tranne che per ∆ν = 0. Infatti, 
anche  il valore di ∆G°dipende dalle unità di p scelte.   
Perché ?
- Variazioni relativamente piccole di ∆G°reaz comportano 
grandi variazioni di K eq (la dipendenza è esponenziale). 
È facile calcolare che una diminuzione di 6 kJ mol -1
causano un aumento della K eq di oltre 10 volte.
- Un ∆G°reaz < 0 comporta che l’equilibrio è spostato 
verso i prodotti (e viceversa). ∆G°reaz è tanto più
negativo quanto più ∆Η°reaz < 0 e/o ∆S°reaz > 0   
(essendo (∆G)T = ∆Η − Τ ∆
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ESERCIZIO – L’acido acetico si scioglie in acqua e si 
dissocia:    CH3COOH    ↔ CH3COO − +  H +
All’equilibrio, T = 25 °C e P = 1 atm, si trova che [H +] = 
[CH3COO−] = 4.2 x 10−4 M e che [CH3COOH] = 0.01 M.
Calcolare Keq e ∆G°reaz.
Keq = [CH3COO −] x [H +] / [CH3COOH] =
(4.2) 2 x 10-8 / 10-2 =  1.76 x 10-5 (M) 
NOTA: la Keq ha pseudo-dimensioni ≡ conc.; il suo valore e quello di ∆G°reaz cambiano con la scelta di unità di 
concentrazione diverse dalla molarità M.
∆G°reaz = − RT ln Keq = − 8.314 J K-1 mol-1 x 298 K x ln Keq
= 27120 J mol-1 = 27.12 kJ mol-1
NOTA: ∆G reaz ha le dimensioni di energia / mol perché è
riferita a 1 mole di acido acetico che si dissocia.
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∆G  STANDARD DI REAZIONE  (∆G°) dalla 
combinazione di ∆G°di formazione (∆Gf°)
Il ∆G°di reazione (a una certa T, fase gas) rappresenta la 
variazione di energia libera associata alla trasformazione 
dei reagenti in prodotti, in base alla stechiometria della 
reazione, quando ciascuna specie è in condizioni standard
(pressione parziale unitaria). Fissata la T, ∆G°reaz non 
dipende quindi né dalla P totale né da altri fattori.
Ad esempio, per  NO(g) + CO(g) ↔ CO2 (g) + ½ N2 (g)
il modo concettualmente più diretto per esprimere ∆G°è
∆G°= µ°(CO2) + ½ µ°(N2) – µ°(NO) – µ°(CO)
Non conosciamo i valori assoluti dei µ°. Possiamo però 
conoscere i ∆Gf°di ciascuna specie (ovvero, ∆G°per la 
formazione di una mole, a partire dai composti elementari 
nel loro stato fisico stabile a quella T e a P = 1, come già
visto per i ∆Hf°). Poiché G è una proprietà, possiamo 
immaginare che la reazione avvenga in 2 stadi, uno per 
"smontare" i reagenti a composti elementari e l'altro per 
"rimontarli" sotto forma di prodotti, ed esprimere ∆G°reaz
come combinazione dei ∆G°di formazione (∆Gf°):
Reagenti    → Composti elementari   → Prodotti
Per il primo stadio ∆G°= − Σi ∆Gf i°(reag.), per il 
secondo ∆G°= Σi ∆Gf i°(prod.)  
⇒ ∆G°reaz. = Σi ∆Gf i°(prod.) − Σi ∆Gf i°(reag.)
NOTA: i ∆Gf°si trovano normalmente tabulati a T = 298 K. 
Possono quindi fornire direttamente solo la Keq a 298 K.
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∆G standard di formazione (∆Gf°) di alcune 
sostanze   (atm., 298 K)
∆Gf°/ kJ mol −1
CO (g) − 137.3
CO2 (g) − 394.4
CH4 (g) − 50.8
NO (g) 86.7
NO2 (g) 51.8
NH3 (g) − 16.6
H2O (g) − 228.59
H2O (l) − 237.19
SO3 − 370.4
H2S (g) − 33.0
Glucosio (s) − 910
Saccarosio (s) − 1554
Etanolo (l) − 175
NOTA : naturalmente non sono riportati i composti 
elementari, come O2 (g), N2 (g), … Perché ?
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ESERCIZIO – Calcolare ∆G°reaz e Keq per la reazione
NO(g) + CO(g) ↔ CO2 (g) + ½ N2 (g)
usando i dati della tabella di ∆G°di formazione.
Σ ∆Gf°(prodotti) = (−394.4 + 0) kJ mol-1
Σ ∆Gf°(reagenti) = (86.7 – 137.3) = −50.6 kJ mol-1
⇒ ∆G°reaz = −394.4 – (−50.6) = −343.8 kJ mol-1
Keq = e – (∆G°/ RT) = 
e – [− 343800 / (8.314 . 298)] = e138.8 = 1060
La Keq è enorme, la reazione è tutta spostata verso i 
prodotti. 
- Confronta ∆G°reaz con ∆H°reaz = −373.4 kJ mol-1. 
A cosa è dovuta la differenza?
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REAZIONI CON PRESENZA DI SOSTANZE PURE
Fissate T e la P a cui è sottoposto, il potenziale chimico di 
un solido puro è costante, perchè la sua concentrazione è
costante (può cambiare la quantità, non la concentrazione). 
Ė conveniente scegliere la frazione molare come unità di 
concentrazione delle sostanze pure, perchè è unitaria (x = 
1) per tutte (mentre la molarità, n / V, varia da sostanza a 
sostanza, a seconda della densità).
Ad esempio, per la reazione all’equilibrio
CaCO3 (s) → CaO (s) + CO2 (g) 
(∆G reaz)T,P = 0 = µ°CaO + µ°CO2 + RT ln pCO2 − µ°CaCO3
Il µ dei solidi puri a P unitaria è µ°, poiché la loro 
concentrazione (frazione molare x = 1), oltre che costante, 
è anche è unitaria.
⇒ ∆G° reaz + RT ln pCO2 = 0 all’equilibrio
⇒ Keq = pCO2 . xCaO(s) / xCaCO3(s) =  pCO2
NOTA: poiché i valori di µ°dipendono dalle unità di 
concentrazione scelte, la convenzione di adottare la 
frazione molare come unità di concentrazione per solidi e 
liquidi puri è tenuta in debito conto nella compilazione 
delle tabelle di ∆G° di formazione.
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PRODOTTO DI SOLUBILITÀ
Non è altro che la costante di equilibrio (KPS) per la 
dissoluzione di un sale che si dissocia in ioni. Ad es.,
Cu2S (s)   ↔ 2 Cu + (aq) + S 2− (aq)
La concentrazione costante del reagente (sale solido 
non sciolto, Cu2S nell’esempio riportato sopra) si 
esprime in frazione molare (x = 1):
KPS = [Cu +] 2. [S 2−] / [Cu2S (s)] 
⇒ KPS =  [Cu +] 2. [S 2−]  
ESERCIZIO – Il prodotto di solubilità di BaF2 è 1.7 x 10−6, 
in unità molari, a 20 °C. Calcolare la concentrazione di F –
in equilibrio con il solido.
BaF2 (s)    ↔ Ba2+(aq) + 2 F − (aq) 
KPS = [Ba2+] . [F −] 2 = 1.7 x 10 −6       (unità di conc. = M )
Indicando con x la concentrazione di F −, si ha 
(½ x) (x2) = ½ x3 = 1.7 x 10 −6 ⇒ x = (3.4 x 10−6)1/3
⇒ [F − ] = 0.015 M
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CRISTALLIZZAZIONE NEI MONUMENTI LAPIDEI
La solubilizzazione e cristallizzazione di sali, in funzione 
dell’umidità, è una delle fonti di degrado di monumenti 
lapidei all’aperto. I sali disciolti giungendo sulla superficie 
del materiale cristallizzano, provocando nella migliore delle 
ipotesi un cambio di colorazione del materiale stesso. 
Questa cristallizzazione superficiale (efflorescenza) crea di 
solito patine biancastre non particolarmente dannose, ma 
esteticamente sgradevoli. In alcuni casi, si forma una patina 
compatta che provoca il distacco di una lente superficiale 
del materiale. Sono spesso coinvolti nel fenomeno di 
efflorescenza sali idrati come il gesso, CaSO4·2H2O, e il 
solfato rameico pentaidrato, CuSO4· 5H2O. In condizioni 
di scarsa umidità, la P di vapore d’acqua nell’aria è
inferiore a quella di equilibrio e l’acqua di cristallizzazione 
tende a passare in fase vapore per dare il sale anidro.
Quando i sali cristallizzano all’interno (subflorescenza) e 
non hanno la possibilità di migrare all’esterno, creano forti 
pressioni e  possono causare i danni strutturali anche gravi.
I sali solubili possono essere determinati attraverso la 
tecnica cromatografia ionica. Normalmente le specie 
ioniche più abbondanti sono: cloruro (Cl −), solfato (SO42−)
e nitrato (NO3−) tra gli gli anioni; ammonio (NH4+), sodio 
(Na+), potassio (K+), magnesio (Mg2+) e calcio (Ca2+) tra i 
cationi.
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DIPENDENZA DELLA Keq DALLA TEMPERATURA
La Keq = e
–
∆G°/ RT dipende fortemente dalla temperatura, 
sia perché è una funzione esponenziale del parametro T, 
sia perché ∆G°reaz dipende da T. Infatti, la G di ciascun 
reagente e prodotto i, a P = cost., varia con T :
(d Gi)P = Vi d P – Si d T ;
Poichè ln Keq = − ∆G°/(RT), per trovare come varia 
ln Keq con la temperatura occorre trovare la derivata di 
(∆G°/ T) rispetto a T, ovvero, -1/R × [∂ (∆G°/ T) / ∂ T]P.
Si ottiene (vedi sotto *) la equazione di van’t Hoff
in forma integrata:
La forma differenziale (∂ ln Keq / ∂T) P = ∆H°/ RT2
è la più adatta per una valutazione qualitativa dell’effetto 
della T sulla Keq. Per il significato di derivata, il ln K 
(quindi K ) aumenta con T se ∆H°/ RT2 è > 0, viceversa 
diminuisce se è < 0. Poiché R e T2 possono essere solo 
> 0, l’effetto dipende solo dal segno di ∆H°:
∆H°> 0 (reaz. endotermica)  → Keq aumenta con T


































































* Ricordando che (d G)P = V d P – S d T  ⇒ :( ) °° ∆−=∂∆∂ STG P/
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ESERCIZIO - Dipendenza della Keq da T
PRODUZIONE DI NOX NEI MOTORI A COMBUSTIONE
Usare i ∆Hf°e ∆Gf°tabulati (298 K) per valutare la 
pressione  parziale di NO in equilibrio con 0.8 atm N2 e 
0.2 atm O2 a 25 °C e 1000 °C. Assumere che ∆H°reaz. sia 
indipendente da T (anche se questa  approssimazione non 
è trascurabile).
N2 (g) + O2 (g)   ↔ 2 NO (g)
∆H°reaz = 2 ∆Hf°(NO) = 180.7 kJ/mol
∆G°reaz = 2 ∆Gf°(NO) = 173.4 kJ/mol
quindi a T = 298 K :       Keq = exp (− ∆G°/RT) = 
= exp [−173400/(8.314 x 298)] = e −70 = 4.0 x 10− 31
Keq = 4.0 x 10− 31 = p2NO / (pN2 . pO2)
⇒ pNO (atm) = (4 x 10−31. 0.8 . 0.2)1/2 = 2.5 x 10−16 atm
Una quantità di NO davvero piccolissima. Però nella 
camera di combustione di un motore la T raggiunge 1000 
°C (1273 K) e,  essendo ∆H°reaz > 0, la Keq aumenta.
ln (K1273 / K298) = − (180700 / 8.314) . (1 / 1273 – 1 / 298) = 55.86
K1273 / K298 = e 55.86 = 10 24.26 = 1.8 x 10 24
⇒ K1273 =  7.2 x 10 − 7
⇒ pNO (atm) = (7.2 x 10− 7. 0.8 . 0.2)1/2 =  3.4 x 10− 4 atm
una pressione che non è affatto trascurabile, a causa degli 
effetti tossici e inquinanti di NO e dei suoi derivati 
ossidati.
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EQUILIBRI DI FASE e DIAGRAMMI  DI  FASE
A ciascuna T, la fase fisica stabile è quella con il minore µ
(minimizzazione dell'energia libera). Le intersezioni delle 
curve (uguale µ) determinano le T di equilibrio tra 2 fasi.
⇒ Una diminuzione di P determina una diminuzione di µ












P ' < P = cost.
L'abbassamento della T di fusione (esagerato in Figura) è molto 
minore di quello della T di ebollizione  ⇒ si riduce l'intervallo 
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Lo stato fisico di un sistema può essere rappresentato da un 
diagramma di fase con un numero di assi pari ai gradi di 
libertà. Una sostanza pura (c = 1) possiede al massimo (se è
presente una sola fase, f = 1)  2 gradi di libertà; la scelta di P e 
T per gli assi è la più conveniente.
Diagramma di fase di H2O
L'acqua è tra le pochissime 
sostanze con ∆V fusione < 0. 
Questo determina la particolarità
di una pendenza negativa della 
curva S / L, ovvero, un aumento 
di P abbassa la T di fusione.
Perché l'acqua posta sul fondo di 
un piatto un po' per volta 
evapora, anche se a P = 1 atm e 
T ambiente la fase stabile è
quella liquida?
Diagramma di fase di CO2
Il punto triplo si trova a P > 5 atm. 
A pressioni minori la fase liquida 
non è stabile. Il cosiddetto 
"ghiaccio secco", che trova 
frequente impiego nei laboratori, 
è appunto CO2 allo stato solido, 
che sublima a circa –78 °C.
Nelle bombole di CO2, a T 
ambiente c'è equilibrio L  ↔ V, 















Per un sistema a 2 componenti, il numero massimo di gradi 
di libertà è 3. Di solito, per mantenere la comodità di un 
diagramma a 2 assi, si riporta la T (o P) in ordinata e la 









374 °C, 220 atm
0.006 atm
(4.58 torr)





E' un'equazione differenziale che consente di trovare la pen-
denza (d P/d T) delle curve di un diagramma di fase in ciascun 
punto. Se si dispone di una coppia (P,T) di equilibrio, per 
integrazione si possono trovare tutti i punti della curva.
Se A e B sono due fasi in equilibrio  ⇒ µA= µB. Passando da 
una coppia (P,T) di equilibrio ad un'altra (da un punto su una 
curva ad un altro, dove µ’A= µ’B), necessariamente le varia-
zioni d µA e d µB devono essere uguali.

























Poiché il       del vapore è >>  del       del liquido o solido, 





































Misure di (P,T) di equilibrio consen-
tono di trovare ∆Hevap (circa cost. con 
T) : diagrammando ln P contro 1/ T si 
ha una retta con pendenza = − ∆H / R.
NOTA: ∆S e ∆H di evaporazione >0
In prossimità del punto 
triplo la pendenza della 
curva S/V è maggiore di 



















































ESERCIZIO - Le densità di ghiaccio e acqua a 0 °C e 1 atm 
sono, rispettivamente, 0.9179 g/cm3 e 0.9998 g/cm3. Il calore 
molare di fusione è 5980 J/mol. Calcolare la variazione della 
temperatura di fusione alla  pressione di 2 atm.
∆V = (1/0.9998 – 1/0.9179) cm3/g . 18 g/mol = −1.62 cm3/mol
ln (T/ 273) = −1.62 10−3 (L/mol) . 1 (atm) 101.325 (J/ L atm) / 
5980 (J/mol) = − 2.7 .10−5 ⇒ T2 = (273 – 7.10−3) K
Commento – L’aumento di P da 1 a 2 atm causa un 
abbassamento molto piccolo (< 0.01 °C) della T di fusione.
ESERCIZIO - A quale temperatura bolle l'acqua alla P di 
0.9 atm ? (∆H eb = 40,67 kJ/mol).
ln (0.9 atm /1 atm) = − 40670 / 8.314 x (1 / T − 1 / 373)
− 0.10536 = − 40670 / 8.314 x (1 / T − 0.002681)
⇒ T = 370.0 K (97 °C)
Approssimazioni: 1) trascurato il V molare del liquido; 
2) vapore considerato gas ideale.
Commento – Una diminuzione di P di 0.1 atm causa una 
diminuzione significativa (3 °C) della T di ebollizione.
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Alla P di 200 atm (ricordando che 1 atm = 1.033 kg/cm2, 
è circa la P esercitata dalla lama di un pattinatore sul 
ghiaccio) ⇒ Τ2 = (273 − 1.5) K
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SOLUZIONE IDEALE:  LEGGE  DI  RAOULT
Le interazioni tra A e B sono uguali a quelle tra A e A e 
a quelle tra B e B. Inoltre, anche i V molari di A e B 
sono uguali:      ∆E MIX = 0 ;    ∆V MIX = 0 ;    ∆H MIX = 0 
La velocità di cattura dal 
vapore al liquido è ∝ pA;
la velocità di fuga dal liqui-
do al vapore è ∝ xA.
All'equilibrio le velocità
sono uguali   ⇒ pA ∝ xA
Poiché pA∝ xA a tutte le composizioni, lo è anche per xA
= 1, nel qual caso sappiamo che pA = p•A, ovvero, la 
pressione di vapore del liquido puro. Quindi, la costante 
di proporzionalità deve essere p•A.
⇒ pA = p•A xA ;    ⇒ pB = p•B xB = p•B (1 – xA) 
⇒ p = pA + pB = p•B + xA (p•A − p•B)
È quello che si verifica 
quando i due componenti 
sono molto simili, come 













C’è una relazione lineare tra la pressione di vapore e la 
frazione molare (x) nel liquido.
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PROPRIETA' COLLIGATIVE
• Diminuzione della pressione di vapore (∆pv)
• Abbassamento (crioscopico) della T di fusione (∆Tc )
• Innalzamento della temperatura di ebollizione (∆Teb )
• Pressione osmotica
µA(sol) = µ●A(sol) + RT ln xA (xA< 1   ⇒ ln xA < 0 )
il potenziale chimico di A diminuisce all’aumentare di xB.
Per soluzioni molto diluite (xB << 1) : 
µA(sol) ≈ µ●A(sol) − RT xB
[espansione del viriale : – ln (1−x) = x + x2/2 + x3/3 + … ]
Per una soluzione ideale, l’entità dell’effetto dipende 
dalle proprietà termodinamiche del solvente, mentre 
del soluto importa solo la concentrazione e non la natura; 







P = cost. Quando in un solvente (A) 
viene disciolto un soluto, la 
sua concentrazione (xA) 
diminuisce, quindi anche il 
suo potenziale chimico 
diminuisce. Ciò causa una 
variazione delle condizioni di 
equilibrio con la stessa 
sostanza A in altre fasi.
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Il potenziale chimico (µA(sol) ) del solvente deve equilibrare 
µA in qualche altra fase (vapore, solido, solvente puro).
DIMINUZIONE DELLA PRESSIONE DI VAPORE (∆pv )
µA(sol) = µ●A(sol) + RT ln xA = µA(g) = µ°A(g) + RT ln pA
Poiché µA(sol) < µ●A(sol) (solvente A puro, xA = 1) e 
all'equilibrio µA(sol) = µA(g) , allora la pressione del vapore   
pA deve essere  < p●A. 
Il valore di pA è dato dalla legge di Raoult :  pA = p●A . xA
L'effetto è piuttosto piccolo.
ESERCIZIO - Calcolare ∆ Pv per una soluzione acquosa (ideale) 10 –3 M.
x B = 10 –3 / 55.56 = 1.8 10 –5 ⇒ x A = 1 − 1.8 10 –5
pA = p●A (1 − 1.8 10 –5 )   ⇒ (pA − p●A) = − 1.8 10 –5 p●A
C'è un abbassamento (∆ p < 0), ma 1/ 100000 della p di 
vapore del solvente puro è difficile da apprezzare.
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ABBASSAMENTO DELLA TEMPERATURA DI FUSIONE (∆Tc)
Se la concentrazione di soluto xB<< 1 (soluzione diluita)
ln xA = ln (1- xB) ≈ - xB ⇒ µA = µ●A + RT ln xA = µ●A - RT x B
µ●A(s) = µ●A(sol) − RT x B ⇒ µ●A(s) − µ●A(sol) = − RT x B
− ∆Gfus = − RT x B ⇒ ∆Gfus / T = R x B
Si può dimostrare (visto per l’equaz. di van’t Hoff) che : 
d (∆G / T) / dT = − ∆H/ T2
⇒ d (∆Gfus / T) / d T = − ∆Hfus / T2 = R . d xB / d T
⇒ d T / d x B = − R T 2 / ∆Hfus
poichè xB << 1, ∆T è piccolo e si integra assumendo T 2 = cost.: 
⇒
(spesso riportato come :  ∆Tc = K m (con m = molalità)
NOTA. Se x B non è << 1 : µ●A(s) − µ●A(sol) = RT ln xA
− d (∆Gfus / T) / d T = R d ln xA / d T
In esatta analogia con l’equazione di van’t Hoff, si ottiene:
∆Ηf us / T 2 = R d ln xA / d T    ⇒ d ln xA = (∆Ηfus / RT2) d T 































11ln valida a qualsiasi 
concentrazione xB.
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Nota : si ha ebollizione quando la pressione del vapore di un 
liquido è uguale alla pressione esterna a cui è sottoposto il 
liquido (a livello del mare, P = 1 atm). 
µ°A(g) + RT ln pA(1atm.) = µ°A(g) = µ●A(sol) − RT x B
⇒ ∆G eb = − RT x B
è la relazione analoga a quella già trovata per la fusione,  
cambia solo il segno
⇒
Anche se il numeratore aumenta con T 2, in soluzione  acquosa  
∆Teb < ∆Tc ; infatti, prevale l'aumento del ∆H (40600 J/mol










ESERCIZIO – Calcolare ∆Tc e ∆Teb per una soluzione 
(ideale) acquosa 10 –3 M.
∆Tc = (− 8.314 x 2732 / 5980) x 1.8 x 10 –5 = 1.87 x 10 –3 K
∆Teb = (8.314 x 3732 / 40600) x 1.8 x 10 –5 = = 0.51 x 10 –3 K
NOTA - Spesso si usa la formula abbreviata ∆Tc = k . m , 
dove la concentrazione del soluto è espressa in molalità
(m) e le unità della costante k sono °C m−1.





ESERCIZIO – Una miscela anticongelante contiene il 10% 
in peso di glicole etilenico (HO CH2 CH2 OH,  PM = 62). 
La costante crioscopica è 1,86 °C m –1. Calcolare la T di 
congelamento.
Ci sono quindi 10 g di glicole su 90 g di acqua
⇒ 10 (1000/90) = 111.1 g di glicole/ kg acqua
m = 111.1 / 62 = 1.79
∆T = 1.86 x 1.79 = 3.3 °C.
PRESSIONE OSMOTICA
Questo fenomeno si verifica in presenza di una membrana 
semi-permeabile, ovvero, permeabile ad alcune sostanze, ma 
non ad altre. Ne esistono in tutti gli organismi viventi. Il 
meccanismo di selezione può essere di natura chimica o 
fisica. Quello più semplice si basa sulle dimensioni delle 




SOLUZIONE (A  , B)
SOLVENTE (A)
In Figura è rappresentata una 
membrana che consente lo 
scambio del solvente A, ma 
non del soluto B, presente 
solo nella colonna sopra alla 
membrana.
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µ●A(sol) =  µ●A(sol) − RT xB + 
RT xB = pi VA ⇒ RT (nB /n) = pi VA
RT nB = pi VA n  ⇒ pi V = nB RT  
⇒ pi = CB R T
NOTA: se si esprime il V in litri (L), CB = nB/V è la 
concentra-zione molare ⇒ R deve essere espresso in 
(L.atm) K-1 mol-1 (= 0.082) e la pressione osmotica (pi) in 
atm.
PRESSIONE OSMOTICA (continua)
Lo stato di equilibrio richiede che il potenziale chimico 
del solvente A sia uguale sotto la membrana (dove c’è
A puro,  xA = 1, µA(sol) = µ●A(sol)) e sopra, dove c’è anche 
il soluto B (quindi xA < 1,    µA(sol) = µ●A(sol) − RT xB). 
In assenza di altri fattori, A passerebbe dal potenziale 
chimico più alto (solvente puro) a quello più basso 
(nella colonna) senza mai raggiungere l’equilibrio. 
Questo, però, causa una pressione addizionale (pi) sulla 
superficie superiore della membrana dovuta alla 
colonna di altezza h, quindi un aumento di µ:
ESERCIZIO – Calcolare la pressione osmotica di una 
soluzione acquosa 10 -3 M.
pi = 10 -3 mol / L x 0.082 L atm K -1 mol -1 x 298 K = 0.0244 atm






dPVd T =)( µ
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Un diagramma (detto “a lente”) come quello mostrato si 
può ottenere da dati sperimentali di T di ebollizione (in 
ordinata) contro le corrispondenti composizioni (in ascissa).
Ciascuno dei 2 liquidi puri ha la propria T di ebollizione 
(T •). Per un liquido puro (c = 1, x = 1), fino a quando è
presente solo la fase liquida (f = 1), vi sono 2 gradi di 
libertà; la P è stata fissata, ma possiamo aumentare la T. 
Alla T • compare il vapore in equilibrio con il liquido: f = 2 
⇒ gradi di libertà = 1 (ovvero, la P già fissata): la T non 
può più variare. Tutto il calore fornito viene utilizzato per la 
transizione di fase L  → V , mentre la T rimane costante. 
Quando tutto il liquido scompare, f = 1 (solo vapore) e la T 
può aumentare.
NOTA: per un liquido puro x = 1 = costante.
T/composizione, a P = cost.
DIAGRAMMI DI FASE PER MISCELE BINARIE
In una soluzione con 2 compo-
nenti (c = 2) in una sola fase (f = 
1) ci sono 3 gradi di libertà. Se si 
fissa la P, ne restano due: ad 
esempio, T e la concentrazione 
di uno dei 2 componenti (quella 
dell’altro è automaticamente 
determinata: x2 = 1 – x1).
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ad arrivare a T1 (punto l). Qui compare la prima traccia di 
vapore (v), di composizione y. In presenza di 2 fasi (f = 2) i 
gradi totali di libertà sono 2, di cui uno (P) è già stato usato. 
Ne rimane però uno a disposizione: possiamo aumentare T, 
sempre in presenza di 2 fasi (liquido e vapore) in equilibrio, 
anche se non possiamo scegliere le composizioni del liquido e 
del vapore. A differenza dei componenti puri, la miscela ha 
un intervallo di T di ebollizione, lungo il quale variano la 
composizione del liquido e del vapore in equilibrio.
Il sistema rappresentato dal punto a ' è composto da una fase 
liquida di composizione x’ e una fase vapore di composizione 
y '. Il vapore è sempre più ricco nel componente più volatile 
(quello con T • minore). Nel punto a ', rispetto al punto l, sia il 
liquido che il vapore si sono impoveriti del componente più
volatile. Quello che si è verificato contemporaneamente è che 
il numero di moli (piccolissimo in l) della fase vapore è
aumentato. 
Vediamo invece cosa succede per 
una soluzione a 2 componenti. 
Fino a quando è presente una sola 
fase (c = 2, f = 1) vi sono 3 gradi di 
libertà; uno è stato usato (P), ma ne 
restano due: composizione (x) e T. 
Consideriamo il sistema rappresen-
tato dal punto a, tutto in fase 
liquida. Possiamo aumentare T, fino
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Il rapporto tra le moli in fase liquida e vapore è inversamen-
te proporzionale al rapporto tra i segmenti a '– l ' e a '− v ' (più
il punto è vicino alla curva del liquido, maggiore è il numero 
di moli in fase liquida).
Se si aumenta T fino al punto v '', il sistema è ormai  tutto in 
fase vapore, con composizione uguale a quella del liquido di 
partenza (a). Rimane un’ultima traccia piccolissima di 
liquido, con composizione x ''. A T più alte scompare la fase 
liquida; i gradi di libertà disponibili (oltre a P già fissata) 
diventano 2.
DISTILLAZIONE FRAZIONATA
Se il vapore formato viene rimosso dal sistema e 
condensato, si ottengono un distillato (D) e un residuo (R), 
rispettivamente, più ricco e più povero nel componente più
volatile rispetto al liquido di partenza. 
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Entrambi possono essere poi portati ad una T alla quale L e 
V sono in equilibrio, come in Figura.
Il processo può essere ripetuto in continuo in una colonna 
di frazionamento, dove la T diminuisce dal basso verso 
l'alto e si instaurano infiniti equilibri a T diverse. Se il 
diagramma di fase è a "lente" (miscela ideale o con 
deviazioni non eccessive), è possibile la separazione dei 






Se invece le deviazioni dalla idealità (legge di Raoult) 
sono tanto grandi da determinare un massimo o un 
minimo della PTOT all'aumentare di x (come in Figura), 




Azeotropo nel residuo Azeotropo nel distillato
Alla composizione azeotropica le due curve sono tangenti. 
La miscela di composizione a bolle ad un'unica T ed il 
vapore ha la stessa composizione del liquido, come per un 
componente puro. 
Nel diagramma a massimo (la P di vapore presenta un 
minimo), riscaldando la miscela di composizione b alla  
temperatura T ' compare un vapore più ricco nel compo-
nente 1, il meno volatile. Per  distillazione frazionata si 
otterrà la miscela azeotropica (più alto-bollente) nel 
residuo e l'eccesso di componente 1 nel distillato. 
Partendo da c si avrà l'eccesso del componente 2 nel 
distillato e la miscela azeotropica sempre nel residuo. 
Nel diagramma a minimo si otterrà la miscela azeotropica 
(più basso-bollente) nel distillato ed il componente in 
eccesso nel residuo liquido.
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Minimum boiling azeotropes  (1 atm)
A b.p., °C B b.p., °C Wt % A b.p., °C
H2O 100 C2H5OH 78.3 4.0 78.174
H2O 100 CH3COC2H5 79.6 11.3 73.41
CCl4 76.65 CH3OH 64.7 79.44 55.7
CS2 46.25 CH3COCH3 56.15 67 39.25
CHCl3 61.2 CH3OH 64.7 87.4 53.43
Maximum boiling azeotropes (1 atm).
A b.p., °C B b.p., °C Wt % A b.p., °C
H2O 100 HCl -80 20.222 108.584
H2O 100 HNO3 86 68 120.5
CHCl3 61.2 CH3COCH3 56.10 78.5 64.43
C6H5OH 182.2 C6H5NH2 185.35 42 186.2
NOTA : il diagramma azeotropico non è altro che la 
somma di due normali diagrammi a lente, dove uno dei 
due componenti è la miscela azeotropica anziché una 
sostanza pura; la distillazione frazionata consente solo di 
separare l’eccesso di un componente rispetto alla 
composizione azeotropica.
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La cinetica chimica studia la velocità di reazione, i fattori che 
la influenzano e il meccanismo con cui la reazione avviene.
La termodinamica prevede la spontaneità di un processo 
(∆GT,P< 0) e definisce le condizioni di equilibrio, ma non si 
occupa della variabile tempo. La cinetica, invece, si interessa 
della velocità con cui lo stato iniziale (reagenti) si trasforma 
in stato finale (prodotti). Ad esempio, per la ossidazione del 
saccarosio  C12H22O11 + 12 O2 → 12 CO2 + 11 H2O
∆G° = − 5639 kJ/mol è molto negativo, ma la reazione è
estremamente lenta. Naturalmente è molto importante dal 
punto di vista applicativo conoscere e prevedere la velocità
delle reazioni. Inoltre, la determinazione dell’equazione 
cinetica è lo strumento più efficace per risalire al meccanismo 
di reazione, ovvero, la sequenza di singoli eventi reattivi 
(stadi elementari, nel gergo cinetico) attraverso i quali 
avviene la reazione netta indicata dalla stechiometria.
Come dimostrano questi esempi, reazioni con stechiometrie 
simili possono avere equazioni cinetiche molto diverse, a 
causa di diversi meccanismi di reazione:
H2 + I2 → 2 HI


















Per una generica reazione  
a A + b B + … → c C + d D  + …
la velocità (v) può essere  espressa come:
v = − d [A]/d t   o  − d [B]/d t   o  d [C]/d t   o d [D]/d t 
- preceduta da segno “−” per i reagenti (la loro variazione nel 
tempo è negativa), in modo che v sia sempre positiva;
- in funzione della concentrazione (proprietà intensiva) e non 
del numero di moli (che dipende dalle dimensioni del 
sistema).
- la v deve essere espressa come derivata perché cambia nel 
tempo (poiché cambiano le concentrazioni).
Nota: a seconda che la v sia riferita ad una specie o ad 
un'altra, il suo valore cambia per effetto dei diversi coeffi-
cienti stechiometrici: (1/a) vA = (1/b) vB = (1/c) vC = (1/d) vD
EFFETTO DELLA CONCENTRAZIONE
Ad una certa T = cost., la velocità è funzione delle 
concentrazioni di una o più specie coinvolte nella reazione. 
Se un prodotto compare nell'equazione cinetica, il suo effetto 
si dice autoinibizione o autocatalisi a seconda che diminui-
sca o aumenti la v. Lo stesso effetto si definisce inibizione o 
catalisi quando è determinato da una specie (come un 
catalizzatore) che non è né un reagente né un prodotto.
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ORDINE DI REAZIONE
Equazioni cinetiche di forma monomiale (produttoria di una 
K e potenze di concentrazioni) sono frequenti e sono le meno 
complesse da trattare: − d [A] / d t = K [A] na [B] nb [C] nc …
La reazione si dice di pseudo-ordine n (dove n è la somma 
degli esponenti delle concentrazioni che cambiano) quando 
una o più concentrazioni rimangono (circa) costanti durante 
la reazione e il loro valore può essere incluso nella costante 
cinetica K. Si verifica quando un componente è in forte 
eccesso rispetto agli altri (la conc. consumata o prodotta è
trascurabile rispetto a quella iniziale), o in presenza di effetto 
tampone (ioni H +, OH - ). Ad esempio, per l'inversione del 
saccarosio, − d [S] / d t = K [S] [H2O] [H +] : l'ordine è 3, ma 
in ambiente acquoso tamponato si ha pseudo-ordine 1.
Nota: dimensioni di K ≡ [conc.] – (n − 1) tempo –1
⇒ tranne che per n = 1, il valore dipende dalle unità di 
concentrazione.
Solo per questo tipo di equazioni cinetiche è definito l'ordine 
di reazione : n = na +nb + nc + … , dove na , nb , nc … sono 
detti ordini parziali rispetto alle singole specie.        
La reazione tra idrogeno e iodio (esempio precedente) è di 
secondo ordine, per quella tra idrogeno e bromo non esiste il 
concetto di ordine. Così come dalla stechiometria non è pos-
sibile prevedere l'equazione cinetica, ovviamente non è pos-
sibile prevedere l'ordine, né tantomeno gli ordini parziali (che 
generalmente non coincidono con i coefficienti stechiometri-
ci). L'ordine deve essere trovato sperimentalmente.
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MOLECOLARITÀ
Mentre il concetto di ordine è empirico, quello di molecola-
rità è teorico. La molecolarità è definita come il numero di 
particelle (molecole, atomi, ioni,  …) che prendono parte ad 
un unico processo reattivo (stadio elementare).   Non si 
conoscono reazioni con molecolarità > 3.  Una reazione 
mono-, bi- o tri-molecolare è anche di ordine 1, 2 o 3, 
rispettivamente, ma non è necessariamente vero il contrario.
MECCANISMO DI REAZIONE
Normalmente, una reazione non avviene attraverso un unico 
processo reattivo, ma attraverso una sequenza di stadi 
elementari. Ad esempio, il meccanismo a tre stadi
A + B   → C
C   → D
D   → E + F
-------------------
A + B   → E + F    
porta a questa reazione netta, perché le specie intermedie C e 
D si formano e scompaiono (la somma degli stadi elementari 
è la reazione netta).
Importante: se le velocità dei tre stadi sono comparabili, la 
velocità di formazione dei prodotti è una combinazione delle 
tre singole velocità; se invece uno stadio è molto più lento 
degli altri, la velocità netta coincide con la velocità dello 
stadio lento. Al contrario, se uno stadio è molto veloce, la sua 
velocità non influenza la velocità netta.
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Ne consegue che, se si conosce solo la stechiometria di 
reazione, non si può  prevedere a priori l'equazione cinetica
(occorre determinarla sperimentalmente). Due reazioni con  
stechiometria simile possono avere equazioni cinetiche 
molto diverse, perchè possono avvenire con meccanismi 
diversi.
Invece, per uno stadio elementare (e solo per uno stadio 
elementare) la forma dell’equazione cinetica può essere 
dedotta dalla stechiometria. Esistono due grandi teorie 
cinetiche, la teoria delle collisioni e la teoria del complesso 
attivato (che non esaminiamo), che procedendo per strade 
completamente diverse giungono alla stessa conclusione 
(supportata dai dati sperimentali):
→ per uno stadio elementare la velocità di reazione è
uguale al prodotto di una costante per le concentrazioni dei 
vari reagenti, ciascuna elevata ad un esponente uguale al 
coefficiente stechiometrico. Ad esempio, per gli stadi 
elementari:
A   → prodotti v = K [A]
A + B   → prodotti v = K [A] [B]
2 A    → prodotti v = K [A]2
A + B + C   → prodotti v = K [A] [B] [C]
A + 2 B   → prodotti v = K [A] [B]2
(mentre non è vero il contrario, cioè queste equazioni  cinetiche 
non sono necessariamente associate ad uno stadio elementare).
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RELAZIONE TRA K DI EQUILIBRIO E K CINETICHE











ni cinetiche per i due stadi 
elementari reversibili:
d [C] /dt = K1 [A] [B]  – K -1 [C]  (1)
d [D] /dt = K2 [C]  – K -2 [D]  (2)
All’equilibrio le concentrazioni non cambiano, quindi
K1 [A] [B]  – K -1 [C] = 0 (1)
K2 [C]  – K -2 [D] = 0 (2)
che possono essere riarrangiate come



























⇒ La costante di equilibrio di ciascuno stadio elemen-
tare è il rapporto tra la costante cinetica diretta e inversa.
⇒ La costante di equilibrio per la reazione netta è il 



















Esiste quindi una relazione tra le K cinetiche e la K di 
equilibrio. La conoscenza delle K cinetiche diretta e 
inversa è un’informazione (più difficile da ottenere, ma) 
più completa rispetto alla sola conoscenza della K di 
equilibrio. Dalle prime, infatti, si può ottenere la K di 
equilibrio, mentre non è vero il contrario. La Keq non rivela 
se il rapporto tra le concentrazioni (costanti) di prodotti e 
reagenti all’equilibrio è dovuto a velocità dirette e inverse 
entrambe molto grandi o entrambe molto piccole.
EFFETTO DELLA T: EQUAZIONE DI ARRHENIUS
Della relazione tra K cinetiche e K di equilbrio si rese conto 
Arrhenius (1889), che conosceva l’equazione di van’t Hoff
(dipendenza della Keq da T) e dati sperimentali che 
mostravano la forte dipendenza delle K cinetiche dalla 
temperatura. Arrhenius quindi ipotizzò, e verificò 




La dipendenza della K cinetica da T è quindi esponenziale. 
Un diagramma ln K contro 1/ T è lineare, con pendenza 



























ln K = − (EA/RT) + ln A :
per determinare EA ed A, si 
misurano i valori di K a T 
diverse e si diagramma ln K
contro 1/ T: la pendenza della 
retta è – EA/ R e l'intercetta 






K = A . e–(EA / RT) :
con una EA media di circa 
50-60 kJ/mol, a T ambiente, 
un aumento di T di 10°C 





diretta EA reaz. 
inversa
∆H di reaz.
SIGNIFICATO FISICO DELL’ENERGIA DI ATTIVAZIONE
Per formare i prodotti occorre prima rompere uno o più
legami dei reagenti. Per fare questo, anche nel caso in cui i
prodotti siano più stabili, 
occorre superare una bar-
riera di energia (EA). La K
aumenta esponenzialmente 
al diminuire di EA. Se una 
EA di 55 kJ/mol dimezza, 
la K aumenta di circa 
100000 volte.
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- Il fattore esponenziale e –EA/RT rappresenta la frazione di 
collisioni che avvengono con energia sufficiente per 
superare la barriera di attivazione. In accordo, Boltzmann 
aveva già dimostrato che la frazione di particelle dotate di 
energia ≥ E alla temperatura T è Ni / NTOT = e –Ei / RT.
- Il fattore pre-esponenziale (A) rappresenta la frequenza 
delle collisioni che avvengono con orientazione opportuna. 
Gli enzimi, macromolecole (proteine) prodotte da micro-
organismi come batteri e funghi, agiscono spesso come 
catalizzatori. Vengono utilizzati anche nel campo della 
conservazione e restauro dei beni culturali per la pulitura di 
dipinti e altri manufatti. Lipasi e proteasi sono tra gli enzimi 
più usati. Sono in grado di catalizzare la rottura di legami e 
la conseguente frammentazione di macromolecole insolubili 
in acqua, ma solubili se ridotte in frammenti più piccoli. Si 
usano per rimuovere patine costituite da polisaccaridi 
(amido, gomme vegetali), proteine (albumine, caseine, colle, 
collagene, gelatine animali, uovo), lipidi (cere, grassi, oli). 
Sia per il solvente acquoso che per la selettività dell'azione, 
il loro impiego comporta minori rischi per l'integrità
strutturale dell'opera (e per la salute dell’operatore), rispetto 
ad altri metodi più convenzionali, quali i solventi organici o 
sostanze alcaline.
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COME AGISCE UN ENZIMA (catalizzatore) ?
Può aumentare la K cinetica in due modi: 
1) diminuisce l’energia di attivazione (EA); 
2) aumenta il fattore pre-esponenziale (A), orientando 
opportunamente i reagenti.
ESERCIZIO – L’idrolisi dell’urea (NH2)2C=O per dare 
ammoniaca (NH3) e biossido di carbonio (CO2) a 21 °C ha 
una EA di 30 kcal/mol, mentre in presenza di enzima EA è
solo 11 kcal/mol. Di quanto aumenta la K cinetica ?
e -11000 / RT / e -30000 / RT = e19000 / (1.987 x 294) = 1.3 x 1014
A quale T dovrebbe avvenire la reazione non-enzimatica 
per essere veloce come quella enzimatica?
e -11000 / R x 294 = e -30000 / RT ⇒ 11000 / 294 = 30000 / T
⇒ T = 294 (30 /11) =  802 K (529 °C)




Consideriamo una reazione generica
A + b B + ...   → prodotti
Il caso più semplice si presenta quando la velocità di reazio-
ne è funzione della concentrazione di una sola specie, cioè:  
(equazione cinetica differenziale)
dove n (= 0, 1, 2, 3) è l’ordine rispetto ad A (ed anche totale).
Separando le variabili: 
− d [A] / [A]n = K d t        ⇒ − [A]− n d[A] = K d t
Ricordando che  ∫ x n d x = [1 / (n + 1)] x(n+1), si integra tra la 
concentrazione iniziale [A]0 e la concentrazione [A], a cui 
corrispondono, rispettivamente, il tempo t = 0 e t. 
Si ottiene:
ovvero, l’equazione cinetica integrata per gli ordini n = 0, 2, 
3. Però l’equazione non vale per n = 1 perché il  denomina-
tore (n −1) = 0 non è accettabile. Per n = 1 si ha:
⇒








































NOTA - Le cinetiche di ordine 1 sono frequenti. La catalisi 
enzimatica ha un’equazione cinetica integrata più






[A o] /2K=  t 1/2
[A o]0
t 1/2
ln [A]/[A o] = - K t

















ORDINE n RISPETTO A 1 SOLO REAGENTE
























Come mostrato nei grafici precedenti :
- n = 0 (v = K): la v è costante (non dipende da [A]), quindi 
[A] diminuisce linearmente nel tempo fino a diventare 0 (in 
un tempo finito). La K si può ricavare dalla pendenza del 
diagramma [A] contro t. Il tempo di dimezzamento (t1/2) , 
ovvero, il tempo necessario per arrivare alla concentrazione 
[A]0/2 (metà di quella iniziale [A]0), aumenta linearmente
con [A]0. Allo stesso modo, un’automobile che procede a 
velocità costante per percorrere metà del tragitto impiega un 
tempo proporzionale alla lunghezza del tragitto.
- n = 1 (v = K [A]): la v è proporzionale ad [A], quindi 
diminuisce al diminuire di [A]. La concentrazione del 
reagente [A] = [A]0 e –K t matematicamente non diventa mai  
0 (se non a tempo infinito). Un diagramma di [A] contro t 
non è lineare; si linearizza diagrammando ln [A], e dalla 
pendenza si ricava K. Il tempo di dimezzamento (ln2/K)  non 
dipende da [A]0. All’aumentare di [A]0 aumenta la 
concentrazione che deve reagire per arrivare alla metà, ma 
aumenta linearmente anche la velocità; i due fattori si 
bilanciano e t1/2 rimane costante. La K si può ricavare anche  
dalla determinazione di t1/2. 
- n = 2 (v = K [A]2): la v aumenta con il quadrato di [A]; è
per questo che il tempo di dimezzamento diminuisce all’au-
mentare di [A]0, con una relazione di proporzionalità inversa. 
Si ha una relazione lineare tra il reciproco di [A] e il tempo, 
dalla  cui pendenza si ricava K.
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Le equazioni che esprimono il tempo di dimezzamento 
(t1/2) in funzione di [A]0 per i vari ordini si ottengono 
semplice-mente dalle equazioni cinetiche integrate, 
sostituendo [A] con [A]0 / 2. 
n = 0 :    [A]0 − [A] = K t   
⇒ t1/2 = ([A]0 − [A]0 /2) / K ⇒ t1/2 =  [A]0 / 2 K
n = 1 :    ln ([A] / [A]0) = − K t   
⇒ t1/2 = − ln {([A]0 / 2) / [A]0} / K = − ln (1/ 2) / K = ln 2/K
n = 2 :    1/ [A] – 1/ [A]0 = K t     
⇒ 1/([A]0 /2) – 1/ [A]0 = K t1/2     ⇒ t1/2 = 1 / (K [A]0)
La determinazione sperimentale di t1/2 in funzione di [A]0
consente quindi di trovare n e K. È un metodo alternativo (e 
concettualmente uguale) a quello più diretto di trovare la 
funzione di [A] che si correla linearmente contro il tempo.
DIMENSIONI DI K
Occorre notare che, poichè la velocità ha sempre 
dimensioni di concentrazione tempo−1, la costante cinetica 
K possiede dimensioni che dipendono dall’ordine n.  
v = K (conc.) n ≡ conc. t −1 ⇒ K ≡ (conc.) – (n −1) t −1
NOTA: il valore numerico di K quindi dipende dalle unità
di concentrazione (tranne che per n = 1) e di tempo scelte.
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Il fenomeno della fissione nucleare (reazioni radioattive) è
mono-molecolare e segue quindi una cinetica di ordine 1. 
Il carbonio contiene l’isotopo 14 che è radioattivo (deriva 
dalla trasformazione nucleare  14N + 1n  → 14C + 1H ) e si 
disintegra secondo la reazione 146C  → 147N. Il periodo di 
semitrasformazione è t1/2 = 5730 anni (± 30). Dopo assimi-
lazione di CO2 da parte delle piante, il carbonio radioattivo 
entra negli organismi viventi, insieme agli altri isotopi. Si 
stabilisce un equilibrio biologico che determina una frazione 
costante di 14C. Quando la vita si interrompe, il 14C continua 
a disintegrarsi, senza essere più sostituito; la radioattività del 
materiale (misurabile) tende quindi a scomparire.
Il decadimento radioattivo del 14C può essere utilizzato per la 
datazione di reperti antichi.
ESERCIZIO – Qual’è l’età di una mummia la cui radioattività
è il 56.2 % di quella propria degli organismi viventi?
ln (14C/ 14C0) = − K t
K = ln 2 / t1/2 = ln 2 / 5730 anni = 1.210 x 10− 4 anni −1
ln 0.562 = − 1.210 x 10− 4 anni −1. t      ⇒ t = 4764 anni
Nota - Il tempo trovato è < t1/2 ; in accordo, la concen-
trazione di 14C è ancora > della metà di quella iniziale.
Leonor Michaelis e Maud Menten. Nel 1913 
formularono il meccanismo per la catalisi enzimatica









Dati sperimentali di velocità iniziali contro concentrazione del substrato S
Meccanismo
Il meccanismo (di Michaelis-Menten) prevede che la velocità di 
formazione del prodotto (P) coincida con quella del complesso EP
(3°stadio veloce) ⇒ v = k2 [ES]
dove   ES è il complesso enzima-substrato
Stato stazionario per l'intermedio ES   ⇒ d[ES] / dt = 0
All'inizio della reazione [EP] e [P] ≈ 0, e si possono quindi 
trascurare le reazioni inverse del 2°e 3°stadio   ⇒
il risultato vale strettamente solo per le velocità iniziali.
⇒ k1 [E] [S] − k −1 [ES] − k2 [ES] + k−2 [EP] = 0 
con  [E] = [E0] – [ES] – [EP]      ⇒
[ES] = (k1 [E0] [S] ) / (k -1 + k2 + k1 [S] )
dividendo per k1 num. e denom. e ricordando che vin = k2 [ES] :
v
 in = 
k
 2 [E o] [S]
k





v  max  [S]
k
















EP                  P + E     (veloce)
ES                      EP
E + S                  ES
 
  
NOTA:  vmax = k2 [E0].
Non si può parlare di 
ordine, ma nei casi 
limite :
[S] >> kM ⇒ vin = vmax (ordine 0)
[S] << kM ⇒ vin = (vmax/ kM) [S]  = koss [S]     (ordine 1)
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Il metodo più diretto per ottenere l’equazione cinetica e il 
valore della costante K consiste nel determinare una serie 
di valori di concentrazione in funzione del tempo. Ad es. :




































pend. = -0.10 min -1











Con questi dati, il diagramma concentrazione-tempo 
consente solo di escludere l’ordine 0 (il diagramma non è
lineare). Si ottiene una buona correlazione lineare 
diagrammando ln [A] contro t, quindi la reazione è di 
ordine 1. Dalla pendenza si ottiene la costante cinetica K
(0.10 min -1). Quindi, t1/2 = ln 2 /K = 6.9 min, come si può 
approssimativamente verificare dal diagramma conc.- t. 
METODO DELL’ISOLAMENTO
Le equazioni cinetiche integrate esaminate valgono solo se
v = − d [A]/d t = K [A]n, ovvero, se la velocità è funzione 
della concentrazione di una sola specie. Spesso la velocità
è funzione delle concentrazioni di 2 o più specie, e le 
equazioni cinetiche integrate diventano più complesse. 
Tuttavia, operando opportunamente in laboratorio, c’è la 
possibilità di realizzare le condizioni per cui l’equazione 
cinetica diventi del tipo visto sopra.
Supponiamo che per la reazione    A + B  → prodotti
l’equazione cinetica vera sia  − d [A]/d t = K [A]na [B]nb. 
Se la concentrazione iniziale della specie B è in largo 
eccesso rispetto a quella di A (ad es., [B]0 = 100 [A]0), 
quando A sarà completamente consumato, solo 1/100 di B 
avrà reagito. La concentrazione di B (e il suo contributo 
alla velocità) rimane circa costante durante la scomparsa 
di A   ⇒ − d [A]/d t = Koss [A]na dove Koss = K [B]0nb.
Una volta trovato na si ripete la cinetica con [A]0 in 
eccesso e si trova nb. Dai valori delle Koss (conoscendo 
[B]0 e [A]0) si trova poi la vera K cinetica.
